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Os sete capitulos desta parte do livro abordam os fundamentos 
da química inorgânica. Os primeiros quatro capítulos tratam do 
entendimento das estruturas dos átomos. das moléculas e dos só- 
lidos, em termos da teoria quântica. Pelo fato de que todos os 
modelos de ligação estão baseados nas propriedades atômicas, 
a estrutura atômica está descrita no Capítulo 1. O capítulo se- 
guinte oferece uma descrição do modelo de ligação mais sim- 
ples, a ligação iônica, em termos das estruturas e propriedades 
dos sólidos iônicos. Igualmente, o Capítulo 3 faz uma descrição 
das propriedades da ligação covalente, apresentando a estrutu- 
ra molecular em termos de teorias sofisticadas de modo crescen- 
te. O Capítulo 4 mostra como idéias intuitivas sobre a simetria 
podem ser transformadas em argumentos precisos, e então usa- 
das para discutir a ligação, as propriedades físicas e as vibra- 
ções de moléculas. 


Os dois capítulos seguintes introduzem dois tipos de reações: 


fundamentais. O Capítulo 5 descreve as reações de ácidos e ba- 
ses resultantes da transferência de um próton ou do compartilha- 
mento de pares de elétrons. Muitas reações podem ser expressas 
como um tipo ou como o outro, e a introdução desses tipos de 
reações ajuda a sistematizar a química inorgânica. O Capítulo 6 
apresenta outra categoria principal de reação química, aquela 
que ocorre pela oxidação e pela redução, e mostra como os da- 
dos eletroquímicos podem ser usados para sistematizar uma lar- 
ga espécie de reações. 

O Capítulo 7 traz esses princípios juntos, tratando os com- 
postos de coordenação formados pelos metais do bloco d. Aqui 
observamos a função da simetria na determinação das estrutu- 
ras eletrônicas de moléculas e encontramos algumas idéias ele- 
mentares sobre como as reações acontecem. 
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A origem dos elementos 


1.1 Nucleossíntese dos elementos leves 
1.2 Nucleossíntese dos elementos pesados 
1.3 A classificação dos elementos 


A estrutura dos átomos hidrogenóides 
1.4 Alguns princípios da mecânica quântica 
1.5 Orbitais atômicos 


Átomos multieletrônicos 


1.6 Penetração e blindagem 
1.7 O princípio da construção 
1.8 Parâmetros atômicos 


Leitura complementar 
Exercícios 
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Este capítulo introduz o conceito atual da origem e natureza da 
matéria em nosso sistema solar. As propriedades atômicas dos 
elementos serão discutidas e resumiremos como a estrutura atô- 
mica está organizada em relação ao comportamento dos elétrons 
nos átomos. Revisaremos a tendência nos parâmetros atômicos, 
como o raio e a diferença entre os níveis de energia, e explicare- 
mos estas tendências quanto aos resultados da teoria quântica. 
Os conceitos da teoria quântica serão introduzidos qualitativa- 
mente, com ênfase em representações ilustrativas, em vez do ri- 
gor matemático. Alguns dos parâmetros atômicos encontrados 
nos cursos iniciais, tais como raios atômico e iônico, energia de 
ionização, afinidade eletrônica e eletronegatividade, serão revi- 
sados. Nos capítulos posteriores, veremos quão úteis são esses 
parâmetros para organizar as tendências nas propriedades físi- 
cas e químicas e as estruturas dos compostos inorgânicos. 


А observação de que o universo está em expansão conduziu à vi-' 
são atual de que a cerca de 15 bilhões de anos atrás ele estava 
concentrado em uma região semelhante a um ponto que explo- 


` diu. Um evento chamado Big Bang. Com temperaturas iniciais 


imediatamente após o Big Bang de cerca de 10” K, as partículas 
fundamentais produzidas na explosão tinham muita energia ciné- 
tica para se unirem nas formas que conhecemos hoje. Entretanto, 
o universo resfriou à medida que expandiu, as partículas move- 
ram-se mais lentamente, e, então logo começaram a aderirem 
umas às outras sob a influência de uma variedade de forças. Em 
particular, a força forte, uma força atrativa poderosa, mas de 
curto alcance, entre núcleons (prótons e nêutrons), uniu essas 
partículas dentro do núcleo. À medida que a temperatura decres- 
ceu, a força eletromagnética, uma força relativamente fraca, 
mas de longo alcance, entre cargas elétricas, ligaram elétrons ao 
núcleo para formar átomos. 

As propriedades das partículas subatômicas que necessita- 
mos considerar na química estão resumidas na Tabela 1.1. Os 110 
elementos formados a partir dessas partículas subatômicas são di- 
ferenciados por seu número atômico, Z, o número de prótons no 
núcleo de um átomo do elemento. Muitos elementos apresentam 
vários isótopos, os quais são átomos com o mesmo número atô- 
mico, mas com massas atômicas diferentes. Esses isótopos se di- 
ferenciam pelo número de massa, А, o número total de prótons е 
nêutrons no núcleo; A é também algumas vezes denominado mais 
apropriadamente “número de núcleons”. O hidrogênio, por exem- 
plo, possui três isótopos. Em cada caso, Z = 1, indicando que o 
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Tabela 1.1 Partículas subatômicas de relevância à química 


Número 

Partícula Símbolo Mass/u* de massa Carga/et Spin 
Elétron е 5,486 x 10° 0 -1 1 
Próton p 1,0073 1 +1 г 
Nêutron n 1,0087 1 0 1 
Fóton 1 0 0 1 
Neutrino v с.0 0 Е 
Pósitron e+ 5,486 x 10 0 +1 1 
Partículaa a [ núcleo ¿He”] 4 +2 0 
Partícula В В [ e” expulso 0 -1 1 

do núcleo] 7 
Fóton y Y [radiação 0 0 1 

eletromagnética 

do núcleo] 


* Massas expressas em unidades de massa atômica, u, com iu = 1,6605 x 10” Kg. 
-19 


Т A carga elementar e é 1,602 x 10” C. 


núcleo contém um próton. O isótopo mais abundante tem A = 1, simbolizado por 'H: 
seu núcleo consiste de somente um próton. Menos abundante é o deutério (somente 1 
átomo em 6000 átomos), com А = 2. Esse número de massa indica que, além de um pró- 
ton, o núcleo contém um nêutron. A designação formal do deutério é Н, mas ele é nor- 
malmente simbolizado por D. O terceiro é o isótopo radioativo do hidrogênio, de vida 
curta, o tritio CH, ou T). Seu núcleo consiste de um próton e dois nêutrons. Em certos 
casos é útil mostrar o número atômico do elemento como um sufixo à esquerda: assim 
os três isótopos do hidrogênio seriam simbolizados por ІН, ІҢ еН. 


А origem dos elementos 


Se as visões atuais estão corretas, cerca de 2 horas após o início do universo a tempe- 
ratura havia caído tanto que a maioria da matéria estava na forma de átomos de hidro- 
gênio (89%) e de átomos de hélio (11%). Por um lado, quase nada tinha acontecido 
desde então, como mostra a Figura 1.1; os átomos de hidrogênio e de hélio permane- 
ceram os dois elementos mais abundantes no universo. Entretanto, as reações nuclea- 
res formaram uma grande coleção de outros elementos e têm imensamente enriqueci- 
do a variedade de matéria no universo. 


H 


log (abundância relativa) 


10 20 30 40 50 60 70 80 90 
Número atômico 


Figura 1.1 Abundáncias dos elementos no universo. Elementos сот Z impar são menos está- 
veis do que seus vizinhos com Z par. As abundáncias referem-se ao número de átomos de cada 
elemento em relação ao Si, considerado 10º. 
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1.1 Nucleossíntese dos elementos leves 


As primeiras estrelas resultaram da condensação de nuvens de átomos de H e de He. A 
compressão dessas nuvens sob influência da gravidade aumentou a temperatura е a 
densidade, e reações de fusão iniciaram à medida que os núcleos se uniram. As primei- 
ras reações nucleares estão estreitamente relacionadas àquelas que vêm sendo estuda- 
das com relação ao desenvolvimento de fusão nuclear controlada. 

Energia é liberada quando núcleos leves fundem-se para originar elementos de nú- 
mero atômico mais elevados. Por exemplo, a reação nuclear na qual uma partícula & 
(um núcleo “Не, consistindo de dois prótons е dois nêutrons) se funde com um núcleo 
de carbono 12 para originar um núcleo de oxigênio 16 e um fóton de raios y (y) é: 


12 4 16 
Cras s0+7 


Esta reação libera 7,2 MeV.' As reações nucleares são muito mais energéticas do que 
as reações químicas normais, porque a força de ligação é muito mais forte do que a for- 
ça eletromagnética que liga os elétrons aos átomos. Enquanto que uma reação quími- 
ca típica pode liberar cerca de 10° kJ mol”, uma reação nuclear libera normalmente 
um milhão de vezes mais energia, cerca de 10º kJ mol”. Nessa equação nuclear. o nu- 
clídeo, um núcleo de número atômico Z e número de massa A, é designado SE: on- 
de E é o símbolo químico do elemento. Note que, numa equação nuclear balanceada, 
o valor da soma do número de massa dos reagentes é igual à do número de massa dos 
produtos (12 +4 = 16). А soma dos números atómicos também é igual (6 + 2 = $) da- 
do que um elétron, e”, quando aparece como uma partícula В, é simbolizado por se e 
um pósitron, е“, é simbolizado por de . Um pósitron é uma versão carregada positiva- 
mente de um elétron: possui número de massa zero e uma única carga positiva. Quan- 
do ele é emitido, o número de massa do nuclídeo permanece constante, mas o número 
atômico diminui em 1 porque o núcleo perdeu uma carga positiva. Sua emissão é equi- 
valente à conversão de um próton a um nêutron no núcleo: ¡p>),n+e*+v . Um 
neutrino, v, é eletricamente neutro e possui uma massa muito pequena (provavelmen- 
te zero). 

Elementos de números atômicos superiores a 26 foram formados no interior das es- 
trelas. Tais elementos são os produtos das reações de fusão nuclear conhecidas como 
“queima nuclear”. As reações de queima, que não devem ser confundidas com reações 
químicas de combustão, envolveram núcleos de H e de He e um ciclo de fusão compli- 
cado catalisado por núcleos de С. (As estrelas que se formaram nos primeiros estágios 
da evolução do cosmos não possuiam núcleos de С e usaram reações de queima de H 
não-catalisadas). Algumas das mais importantes reações nucleares no ciclo são: 

Captura do próton (p) por carbono 12: Псыр--ә?М-ү 
Decaimento do pósitron acompanhado 
por emissão de neutrino (v): PN —s Е С+е? +у 


A Baol 14 
Captura de próton por carbono 13: Ct p—>;N+y 
Captura de próton por nitrogênio 14: 
Decaimento de pósitron acompanhada 
por emissão de neutrino: 


"Мыр 5 0+7 
50-- Ме +v 
15 1 12 4 

7N+ p— g C+ 


Captura de próton por nitrogênio 15: 


O resultado líquido dessa ѕедйёпсіа de reações nucleares é a conversão de quatro pró- 
tons (quatro núcleos de 'H) em uma partícula о (um núcleo de Не): 


* Um elétron-volt (1 eV) é a energia necessária para movimentar um elétron quando submetido а uma dife- 
renga de potencial de 1 V. Segue que 1 eV = 1,602 х 10º J, equivalente a 96,48 kJ mol”; 1 MeV = 10” eV. 
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por núcleos (M e V) 


о N A 


Energia de ligação 


і t CNE ш 1 i po 
0 40 80 120 160 200 240 
Número de massa 


Figura 1.2 Energias de ligação nucleares. 
Quanto maior a energia de ligação, mais es- 
tável é o núcleo, O nuclídeo mais estável é 
Ре. 


4\р——әзо+2е*+2у+3ү 


As reações em cadeia são rápidas a temperaturas entre 5 е 10 MK (onde | MK = 10º 
K). Aqui temos outro contraste entre reações químicas e nucleares, porque as reações 
químicas ocorrem a temperaturas cem mil vezes menores. Colisões moderadamente 
energéticas entre espécies podem resultar em mudança química, mas somente colisões 
altamente vigorosas podem sobrepor a barreira de ativação típica da maioria dos pro- 
cessos nucleares. 

Elementos mais pesados são produzidos em quantidades significativas quando a quei- 
ma de hidrogênio é completa e o colapso no centro da estrela aumenta a densidade pa- 
га 10'kg m” (cerca de 10° vezes a densidade da água) e a temperatura para 100 МК. 
Sob estas condições extremas, a queima do hélio torna-se viável. A baixa abundância 
do berílio no universo, atualmente, é compatível com a observação de que o : Ве. for- 
mado por colisões entre partículas, o continuam a reagir com mais partículas O para 
produzir o nuclídeo de carbono mais estável, 2С: 


8 4 12 
4Ве-0--С-ТҮ 


Então, о estágio de queima do hélio da evolução estelar não resulta na formação de be- 
rílio como um produto final estável, por razões similares, também resulta em concen- 
trações baixas de lítio e de boro. As reações nucleares que conduzem a estes três ele- 
mentos ainda são incertas, mas eles podem resultar da fragmentação de núcleos de С, 
N e O por meio de colisões com partículas de alta energia. | 

Os elementos também podem ser produzidos por reações nucleares, tais como 
captura de nêutrons (n) acompanhadas de emissão de próton. 


anca Aid 
¿N+on —> &С+үр 


Esta reação continua ainda na atmosfera como resultado do impacto de raios cósmicos 
e contribui para a concentração de estado estacionário o carbono 14 reativo na Terra. 

A abundância de ferro e de níquel no universo é consistente com o fato de eles pos- 
suírem os núcleos mais estáveis. Esta estabilidade é expressa em termos de energia de 
ligação, a qual representa a diferença em energia entre o próprio núcleo е o mesmo nú- 
mero de prótons e nêutrons. Esta energia de ligação é freqiientemente apresentada co- 
mo uma diferença em massa entre o núcleo e seus prótons e nêutrons, pois de acordo 
com a teoria da relatividade de Einstein, massa e energia estão relacionadas por E = 
тс”, onde с é a velocidade da luz. Deste modo, se a massa do núcleo difere da massa to- 
tal de seus componentes por Am = трол; — Mnúcicor então sua energia de ligação 6: 


Ж 2 
Esigação = (Ат)с (1) 


Uma energia de ligação positiva corresponde a um núcleo que tem uma energia menor 
(e massa menor), mais favorável, do que seus núcleons constituintes. A energia de li- 
gação do “Fe, por exemplo, é a diferenga em energia entre o núcleo “Fe e 26 prótons 
e 30 néutrons. 

A Figura 1.2 mostra a energia de ligacáo (expressa como uma energia por núcleon, 
dividindo a energia de ligação total pelo número de núcleons) para todos os elementos, 
e podemos ver que o ferro (e níquel) localizados no máximo da curva, mostra que seus 
núcleons estáo ligados mais fortemente do que em qualquer outro nuclídeo. Mais difí- 
cil de discernir nesta curva é a alternância das energias de ligação à medida que o nú- 
mero atômico varia de ímpar a par; há uma alternância correspondente nas abundân- 
cias cósmicas, com nuclídeos de número atômico par sendo ligeiramente mais abun- 
dantes do que aqueles de número atômico ímpar. 
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O número de massa nuclear e a carga total são conservados em reações nucleares: uma 
grande energia de ligação significa um núcleo estável. Os elementos mais leves origina- 
ram-se de reações nucleares nas estrelas, formadas de hidrogênio e hélio primitivos. 


1.2 Nucleossíntese dos elementos pesados 


Pelo fato de os núcleos próximos ao ferro serem os mais estáveis, os elementos mais 
pesados são produzidos por uma variedade de processos que consomem energia. Es- 
ses processos incluem a captura de nêutrons livres, os quais não estão presentes nos 
primeiros estágios da evolução estelar, mas são produzidos mais tarde em reações tais 
como: 


23 4 26 1 
io Ne + 10 —— 1 Mg+ ol 


Sob condições de intenso fluxo de nêutrons, como em uma supernova (a explosão de 
uma estrela), um dado núcleo pode capturar uma sucessão de nêutrons e tornar-se pro- 
gressivamente um isótopo mais pesado. Entretanto, chegará um momento no qual o 
núcleo expulsará um elétron de um núcleo como uma partícula В (um elétron a veloci- 
dade alta, e”). Devido ao decaimento В não alterar o número de massa do nuclídeo, mas 
aumentar seu número atômico por 1 (a carga nuclear aumenta em 1 unidade quando 
um elétron é expelido), um novo elemento é formado. Um exemplo é: 


9 
Captura de nêutrons: Mo + n——=12 Mo+ y 
Seguida por decaimento В Ж 99 
acompanhado por emissão de neutrino: 2Мо--в Teti +v 


О nuclídeo filho, o produto de uma reação nuclear ( 2 Tc , um isótopo de tecnécio, 
neste exemplo), pode absorver outro nêutron, e o processo pode continuar gradual- 
mente formando os elementos mais pesados. 


Nuclídeos mais pesados são formados em processos que incluem a captura de nêutrons se- 
guida por decaimento В. 


%%%644484%024%%»00өө0 00 00.Ы.000000606.66000.60Ы06,Ы:00..06Ы0Ы0. рө |66.,0.Ы.,.0ЫЫ ыб б ве UU е ее ке ее LOCO PSU ALCOA da ее 


Exemplo 1.1 Balanceamento de equações para reações nucleares 


A síntese de elementos pesados ocorre em reações de captura de nêutrons e acredita- 
va-se que ocorria no interior de estrelas frias “vermelhas gigantes”. Uma das reações 
é a conversão de Zn а $ Ga por captura de nêutron para formar $ Zn, o qual então 
sofre decaimento В. Escreva as equações nucleares balanceadas para este processo. 


Resposta: A captura de nêutrons aumenta o número de massa de um nuclídeo em 1, 
mas deixa o número atômico (e, portanto, a identidade do elemento) inalterado: 


68 1 69 
30 LR to I ——> p Zn+Y 


O excesso de energia é eliminado como um fóton. No decaimento , a perda de um 
elétron do núcleo deixa o número de massa inalterado, mas aumenta o número atômi- 
co em 1. Devido ao zinco ter um número atômico 30, o nuclídeo filho tem Z = 31. cor- 
respondendo ao gálio. Deste modo, a reação nuclear é: 


69 69 E 
940 —> 3 Ga +e 


“ 
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De fato, um neutrino também é emitido. mas isto não pode ser inferido dos dados, pois 
um neutrino não possui realmente massa e é eletricamente neutro. 


Teste seus conhecimentos 1.1 Escreva a equação nuclear balanceada 
para a captura de néutron por Br. 


.%%..вш!е.. өз nana 4...... 49.44.4... sas ТТК ....... 


1.3 A classificação dos elementos 


Algumas substâncias que agora reconhecemos como elementos químicos já eram co- 
nhecidas desde a antiguidade, como carbono, enxofre, ferro, cobre. prata, ouro e mer- 
cúrio. Os alquimistas e seus sucessores imediatos, os primeiros químicos, adicionaram 
cerca de 18 elementos em 1800. Naquele tempo, o precursor do conceito moderno de 
um elemento tinha sido formulado como uma substância formada por um único tipo 
de átomo (hoje, naturalmente, por “tipo” de átomo, entendemos um átomo com um nú- 
mero atômico particular). Em 1800, um grande número de técnicas experimentais es- 
tavam disponíveis para a conversão de óxidos e outros compostos em elementos. Es- 
sas técnicas foram intensificadas consideravelmente pela introdução da eletrólise. A 
lista de elementos cresceu rapidamente no final do século 19. Em parte. como resulta- 
do do desenvolvimento da espectroscopia atômica, na qual átomos de um elemento 
particular excitados termicamente emitiam radiação eletromagnética com um único 
padrão de fregiiências. Essas observações espectroscópicas tornaram muito mais fácil 
detectar elementos desconhecidos previamente. 


(a) Padrão e periodicidade 

Uma útil divisão ampla dos elementos é classificá-los como metais e não-metais. Os 
elementos metálicos (tais como ferro e cobre) são tipicamente lustrosos, maleáveis, 
dúcteis e sólidos eletricamente condutores em temperatura ambiente. Os não-metais 
são frequentemente gases (oxigênio), líquidos (bromo) ou sólidos (enxofre) que não 
conduzem eletricidade apreciavelmente. As implicações químicas desta classificação 
são devidamente esclarecidas no curso introdutório de química: 


1 Elementos metálicos combinam-se com elementos não-metálicos para dar com- 
postos tipicamente duros, sólidos não-voláteis (por exemplo, cloreto de sódio). 


2 Os não-metais, quando combina uns com os outros, formam frequentemente com- 
postos moleculares voláteis (tais como tricloreto de fósforo). 


\ 
3 Quando metais se combinam (ou simplesmente se misturam). produzem ligas que 
possuem a maioria das características físicas dos metais. 


Uma classificação mais detalhada dos elementos foi proposta por D. 1. Mendeleev em 
1869, tornando-se conhecida dos químicos como tabela periódica. Mendeleev orde- 
nou os elementos conhecidos em ordem crescente de peso atômico (massa molar). Es- 
sa organização resultou em famílias de elementos com propriedades químicas simila- 
res, as quais ele distribuiu em grupos na tabela periódica. Por exemplo, as fórmulas se- 
guintes, para os compostos de alguns elementos com hidrogênio, indicam que os ele- 
mentos pertencem a dois grupos diferentes: 


cH, NH, 
SiH, PH, 
Сен, AsH, 


бан, SbH, 


Too 


| 


жеее ÃO AS ae улыл ТРА aaa AE RAR erra згер уал ыгы, y y 
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Outros compostos destes elementos mostram similaridades na família. como nas fór- 
mulas CF, е SiF, no primeiro grupo, e NF, e PF, no segundo. 

Mendeleev concentrou-se nas propriedades químicas dos elementos. Ao mesmo 
tempo, Lothar Meyer, na Alemanha, estava investigando as propriedades físicas e des- 
cobriu que valores similares repetiam-se periodicamente com o aumento no peso atô- 
mico. Um exemplo clássico é mostrado na Figura 1.3, na qual o volume molar do ele- 
mento (seu volume por mol de átomos) em sua forma normal é representado grafica- 
mente em função do número atômico. 

Mendeleev demonstrar com grande êxito a utilidade da tabela periódica. predizen- 
do corretamente as propriedades químicas gerais, tal como o número de ligações que 
os elementos formam e também previu lacunas em sua tabela periódica original para 
serem ocupadas por elementos desconhecidos. O mesmo processo conclusivo das ten- 
dências periódicas é utilizado ainda por químicos inorgânicos para racionalizar as ten- 
dências nas propriedades físicas e químicas dos compostos е sugerir a síntese de com- 
postos previamente desconhecidos. Por exemplo, reconhecendo que с carbono е o si- 
lício são da mesma família, a existência de alcenos (R,C==CR.) indica que 
R,Si=SIR, pode existir também, Compostos com duplas ligações silício-silício (disi- 
lilalcenos) existem de fato, mas foi somente em 1981 que químicos inorgânicos tive- 
ram êxito no isolamento de um composto estável desta família. 


Os elementos são amplamente divididos em metais e não-metais, de acerdo com suas pro- 


priedades físicas e químicas; a organização dos elementos na forma sen:cihante à moder- 


па da tabela periódica deveu-se a Mendeleev. 


(b) A tabela periódica moderna 


А estrutura geral da tabela periódica moderna se mostra familiar aos primeiros cursos 
de química (Figura 1.4), e o que segue é uma revisão. Os elementos estão ordenados 
em relação ao número atômico, e não ao peso atômico. O número atômico nos indica 
o número de elétrons presentes no átomo e deste modo é um valor mais fundamental. 
As linhas horizontais da tabela são denominadas períodos e as colunas são denomina- 
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Figura 1.3 А periodicidade do volume molar em função do número atômico. 
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Figura 1.4 A estrutura geral da tabela periódica. As áreas pintadas indicam os elementos do 
grupo principal. Compare este modelo com a tabela completa no verso da capa para as identida- 
des dos elementos que pertencem a cada bloco. 


das grupos.” Freqiientemente usamos o número do grupo para designar a posição geral 
de um elemento, como por exemplo “gálio está no grupo 13”; alternativamente,'o ele- 
mento mais leve do grupo é usado para designar o grupo, como em “gálio é um mem- 
bro do grupo do boro”. Os membros do mesmo grupo de um dado elemento são deno- 
minados congéneres daquele elemento. Entáo, sódio e potássio sáo congéneres do lítio. 

A tabela periódica é dividida em quatro blocos, indicados na Figura 1.4. Os ele- 
mentos dos blocos s e p sáo coletivamente denominados elementos do grupo princi- 
pal e, os elementos do bloco d (frequentemente com exceção do Grupo 12, zinco, cád- 
mio e mercúrio) sáo coletivamente citados como elementos de transicáo. Os elemen- 
tos do bloco f são divididos na série mais leve (números atômicos de 57 a 71) denomi- 
nados lantanídeos e, na série mais pesada (números atómicos de 89 a 103) denomina- 
dos actinídeos. Os elementos representativos fazem parte dos primeiros três креп: 
dos dos elementos do grupo principal (do hidrogênio ао argônio). 

O sistema de enumeração dos grupos ainda está em discussão. Na ilustração. ve- 
mos tanto a enumeração tradicional dos grupos principais (com numeral romano de I 
a УШ) quanto a atual, recomendada pela IUPAC, na qual os grupos dos blocos s, de p 
são enumerados de 1 a 18. Os grupos do bloco fnão são enumerados porque há pouca 
similaridade entre os lantanídeos e os correspondentes actinídeos no período abaixo. 


A tabela periódica é dividida em períodos e grupos; os grupos pertencem aos quatro blo- 
cos maiores; os elementos do grupo principal são os dos blocos se p. 


A estrutura dos átomos hidrogenóides 


A organização da tabela periódica é uma conseqiiéncia direta das variações periódicas 
na estrutura eletrônica dos átomos. Inicialmente, consideraremos os átomos hidroge- 
nóides, os quais possuem somente um elétron e assim estão livres de efeitos comple- 
xos como repulsão elétron-elétron. Os átomos hidrogenóides incluem íons tais como 


O sistema de enumeração usado para os grupos na Figura 1.4 segue a recomendação da IUPAC (IUPAC é 
a União internacional de Quimica Pura e Aplicada, a qual recomenda nomenclatura, símbolos, unidades e con- 
venções de sinal). А obra que resume as convenções para a tabela periódica e substâncias inorgánicas é No- 
menclature of inorganic chemistry, Blackwell Scientific, Oxford (1990), e é conhecida como o “livro vermelho”, 
referência à sua capa vermelha característica. 
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He” e С? (encontrados no interior das estrelas), assim como o próprio átomo de hidro- 
gênio. Assim, utilizaremos o conceito que estes átomos introduzem para construir uma 
descrição aproximada das estruturas dos átomos multieletrônicos. que são átomos 
com mais de um elétron.” 


1.4 Alguns princípios de mecânica quântica 


Como estrutura eletrônica dos átomos deve ser expressa em termos da mecânica quân- 
tica, necessitamos revisar alguns conceitos e terminologia. Um conceito fundamental 
da mecânica quântica é que a matéria possui propriedades iguais às de uma onda. Es- 
te atributo não é normalmente evidente em objetos macroscópicos, mas ele domina a 
natureza das partículas subatômicas, como o elétron. 

Um elétron é descrito por uma função de onda, y , que é uma função matemáti- 
ca das coordenadas de posição x, y e ze do tempo г. Interpretamos a função de onda 
usando a interpretação de Born, na qual a probabilidade de encontrar a partícula nu- 
ma região infinitesimal do espaço é proporcional ao quadrado da função de onda”, we. 
De acordo com essa interpretação, há uma alta possibilidade de encontrar uma partí- 
cula onde у? é grande, e a partícula não será encontrada onde yr é zero (Figura 1.5). А 


quantidade y” é denominada densidade de probabilidade da partícula. Esta densida- . 


de significa que o produto de \ e o elemento de volume infinitesimal dt = dxdydz 6 
proporcional à probabilidade de encontrar o elétron naquele elemento de volume. A 
probabilidade é igual a w”dt se a função de onda é normalizada, ou seja: , 


Jwar=1 о) 


onde а integração é sobre todo o espaço acessível ao elétron. Esta expressão simples- 
mente exprime que a probabilidade total de encontrar o elétron em algum lugar deve 
ser 1. Qualquer função de onda pode ser formulada para satisfazer essa condição pela 
multiplicação por uma constante de normalização, N, uma constante numérica que 
assegura que a integral na Equação 2 é iguala 1, realmente. І 

A implicação importante da interpretação de Born é que, com sua ênfase па pro- 
babilidade de encontrar as partículas em várias regiões em vez da predição precisa de 
sua localização, a mecânica quântica se distancia do conceito clássico de uma órbita. 

Igual a outras ondas, as funções de onda em geral possuem regiões de amplitude 
positiva e negativa. Entretanto, este sinal não tem nenhum significado físico direto. 
Quando desejamos interpretar uma função de onda, devemos enfocar sua magnitude, 
e não se ela é positiva ou negativa. O sinal da função de onda. entretanto, é de impor- 
tância crucial quando duas funções de onda propagam na mesma região do espaço; 
então, uma região positiva de uma função de onda pode se juntar a uma região posi- 
tiva de outra função de onda para originar uma região de amplitude acentuada. Esta 
intensificação é chamada interferência construtiva (Figura 1.6a). Isto significa que, 
onde duas funções de onda propagam na mesma região do espaço, tal como ocorre 
quando dois átomos estão próximos o suficiente para formar uma ligação, pode haver 
um significativo aumento da probabilidade de encontrar as partículas naquela região. 
Reciprocamente, uma região positiva de uma função de onda pode ser cancelada por 
uma região negativa de uma segunda função de onda (Figura 1.6b). А interferência 
destrutiva entre funções de onda reduz muito a probabilidade de uma partícula ser 
encontrada naquela região. Como veremos, a interferência de funções de onda é de 
grande importância na explicação da ligação química. Para a localizar os sinais rela- 
tivos a diferentes regiões de uma função de onda, marcaremos nas ilustrações as re- 


A IUPAC permite o nome “átomos polieletrónicos”. 
* бе a função de onda é complexa, no sentido de possuir as partes real е imaginária, a probabilidade é pro- 
рогсіопа! ao quadrado do módulo, үү, onde y” é o complexo conjugado de w. Para simplificar, normalmente 
consideraremos que уу é real e escreveremos todas as fórmulas adequadamente. 


— Densidade de 
probabiiidade, y? 


> 


Função de onda, w 


Densidade de 
probabilidade 


Figura 1.5 A interpretação de Born da 
função de onda é que seu quadrado é uma 
densidade de probabilidade. Ha densidade 
de probabilidade zero no nódulo. Na parte 
inferior da ilustração, a densidade de proba- 
bilidade é indicada pela densidade da som- 
bra. 


(a) > Resultante 


Figura 1.6 As funções de onda interferem 
onde elas se propagam na mesma região da 
espaço. (a) Se elas possuem o mesmo sinal 
na região, elas interferem construtivamente 
e a função de onda total tem uma amplitude 
intensificada na região. (b) Se as funções de 
onda possuem sinais opostos, então elas in- 
terferem destrutivamente, e a superposição 
resultante tem uma amplitude reduzida. 
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giões de sinal oposto com sombreado escuro e claro (algumas vezes branco no lugar 
do sombreado claro). 

A função de onda para uma partícula é encontrada resolvendo-se a equação de 
Schrödinger, uma equação diferencial parcial proposta por Ervin Schrödinger em 
1926. Quando esta equação é resolvida para uma partícula livre. descobre-se que não 
há restrição em energia, assim, ela pode existir com todas as energias possíveis. Em 
contraste, quando a equação é resolvida para uma partícula que está confinada a uma 
região pequena do espaço ou está ligada a um centro atrativo tigual um elétron em um 
átomo), soluções aceitáveis-podem ser obtidas somente para determinadas energias. 
Falamos de energia como sendo quantizada, significando que está confinada а valo- 
res discretos. Mais tarde veremos que outras propriedades (por exemplo, momento an- 
gular) são também quantizadas. Esta quantização é da maior importância em química 
no que se refere a átomos e moléculas, e determina as ligações que podem formar. 


A probabilidade de encontrar um elétron em um determinado local é proporcional ao qua- 
drado da função de onda. As funções de onda geralmente possuem regiões de amplitude 
positiva e negativa, e podem sofrer interferência construtiva ou destrutiva, umas ет rela- 
ção às outras. A energia de uma ligação ou partícula confinada é quantizada, 


1.5 Orbitais atômicos 


As funções de onda de um elétron em um átomo hidrogenéide são chamadas de orbi- 
tais atômicos. Os orbitais atômicos hidrogenóides são fundamentais para a maioria 
das interpretações da química inorgânica e vamos nos deter na descrição de suas for- 
mas e significados. 


(a) Níveis de energia hidrogenóide 


As funções de onda obtidas pela resolução da equação de Schrödinger para átomos hi- 
drogenóides são especificadas por valores de três números. denominados números 
quânticos. Estes números quânticos são designados por n. le m; n é chamado de nú- 
mero quântico principal, / é o número quântico momento angular orbital (ou “nú- 


. mero quântico azimutal”) е т, é chamado número quântico magnético. Cada núme- 


ro quântico indica uma propriedade física quantizada do elétron: n indica a quantida- 


-de de energia, / indica o momento angular orbital quantizado e т, indica a orientação 


quantizada do momento angular. 
As energias permitidas são determinadas somente pelo número quântico principal, 
n, e para um átomo hidrogenóide de número atômico Z são dadas por: 


2 
hez R 


Зе (3) 

n 1 

А energia igual а zero corresponde à situação onde o elétron е o núcleo estão bastante 

separados e fixos; as energias dadas por esta expressão são todas negativas, significan- 

do que os átomos têm uma energia menor do que o elétron e o núcleo, bastante sepa- 

rados um do outro. A constante ©? é uma das constantes fundamentais, denominada 
constante de Rydberg.” 


4 
„_ тё 


0. = е (4) 
8А сес 
2. 2 5 -1 КЕ 4 ж А 
Seu valor numérico é 1,097 x 10° сп”, correspondendo а 13,6 eV. А dependência da 
energia com 1/n” conduz a uma rápida convergência dos níveis de energia para os va- 
lores de energia mais altos (menos negativos) (Figura 1.7). O zero de energia, que 
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3 Аз constantes fundamentais nesta expressão estão na guarda do livro. 
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ocorre quando n = о, corresponde à separação de um núcleo fixo e um elétron, e por- 
tanto, à ionização de um átomo. Acima deste zero de energia, o elétron não está ligado 
e pode viajar a qualquer velocidade e deste modo possui qualquer energia. 


A função de onda de um elétron em um átomo hidrogenóide é definida por três números 
quânticos n, l e m, A energia de ligação do elétron é determinada somente pelo número 
quântico principal e é dada pela expressão na equação 3: observe a variação da energia 
сот 7° e tm. 


(b) Camadas, subcamadas e orbitais 


Em átomos hidrogenóides, todos os orbitais com o mesmo valor de n possuem a mes- 
ma energia e por isso são degenerados. O número quântico principal. deste modo, de- 
fine uma série de camadas do átomo, ou conjunto de orbitais com o mesmo valor de н 
e, por esta razão, têm a mesma energia (num átomo hidrogenóide). 

Os orbitais pertencentes a cada camada são classificados em subcamadas, dife- 
renciadas pelo número quântico !. Este número quântico determina a magnitude do 
momento angular orbital do elétron ao redor do núcleo por meio da fórmula {/(1+ 
р? h, onde й -М/2л. Para um dado número quântico principal л. o número 
quântico / pode ter os valores / = 0.1,...,n — 1, originando л valores diferentes em to- 
dos os casos. Então, a camada com n = 2 consiste de duas subcamadas de orbitais, 
uma com /=0 e a outra com / = 1; a primeira corresponde ao momento angular or- 
bital zero ao redor do núcleo e a última a 2'” h. É comum identificar cada subcama- 
da por uma letra: 


E 0 1 2 3 4 
s P а fg 


Então, há somente uma subcamada na camada com n = 1 (uma subcamada s), duas 
subcamadas па camada com п = 2 (subcamadas s e p), três na camada com = 3 (sub- 
camadas s, p е d), quatro quando п = 4 (subcamadas s, p, d e f), e assim por diante. O 
momento angular orbital de um elétron em uma destas subcamadas aumenta junta- 
mente com as séries de s a f. Para a maioria dos propósitos em química, necessitamos 
considerar somente as subcamadas s, p, d e f. | 

Uma subcamada com número quântico / consiste de 2/ + 1 orbitais individuais. 
Estes orbitais são diferenciados pelo número quântico magnético, т, o qual pode арге- 
sentar os valores 21 + 1, sendo т,= 1,1— 1,1-2,..., —1. O número quântico т, especifi- 
ca o componente do momento angular orbital num eixo arbitrário (normalmente desig- 
nado z) passando pelo núcleo, e limita seus valores a т, ћ. Assim, m, denota a orienta- 
ção da órbita ocupada pelo elétron, com m, = +1 correspondendo à rotação no sentido 
contrário ao dos ponteiros do relógio no plano xy (visto de cima), m, = —l correspon- 
dendo à rotação no sentido do movimento dos ponteiros do relógio no mesmo plano, e 
m, = 0 correspondendo à órbita mais “polar”. Então, a subcamada d de um átomo con- 
siste de cinco orbitais atômicos individuais que são diferenciados pelos valores m, = 
+2,+41,0,-1,-2. 

A conclusão prática destas observações para a química é que há somente um orbi- 
tal na subcamada s (1- 0), aquele com т, = O: este orbital é denominado orbital s. Há 
três orbitais na subcamada p (1 = 1), com número quântico m, = +1, 0, –1; eles são cha- 
mados orbitais p. Os cinco orbitais da subcamada а (1 = 2) são chamados orbitais d, 
e assim por diante. | 

Os orbitais pertencem a subcamadas que'por sua vez pertencem às camadas; todos os or- 


bitais da mesma camada possuem o mesmo valor de n; aqueles que fazem parte de uma da- 
da subcamada também possuem o mesmo valor de l e são diferenciados pelo valor de т, 


di 


| 1 
Energia ——> à 


Ls 


Figura 1.7 Níveis de energia quantizada 
de um átomo de H (Z= 1) e um íon He” (Z= 
2). Os níveis de energia de um átomo hidro- 
genóide são proporcionais а 27. 
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Tabela 1.2 Orbitais hidrogenóides 


(a) Funções de onda radial 


М2 22 
е? 


К, (r) =f (r) (Z/a,) 


onde a, é o raio de Bohr (0,53 Å) e 
p=2 Zrna, 


n [ f(r) 


2 
(1/2У2)2-р) 
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(b) Funções de onda angular 


Ү,(6,0) = (1/40)"y(0,6) 
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Figura 1.8 Coordenadas polares esféri- 
cas: гё raio, Ө (theta) a co-latitude, e ф (phi) 
o azimute. 


(c) Spin do elétron 

Além dos três números quânticos requeridos para especificar a distribuição espa- 
cial de um elétron em um átomo hidrogenóide, mais dois números quânticos são ne- 
cessários para definir completamente o estado de um elétron. Estes números quânticos 
adicionais relacionam-se a um momento angular intrínseco do elétron, seu spin*. Es- 
te nome sugere que um elétron pode ser considerado como tendo um momento angu- 
lar que surge do movimento de rotação, semelhante ao movimento de rotação diário de 
um planeta que viaja em sua órbita anual ao redor do Sol. Entretanto. o spin é uma pro- 
priedade específica da mecânica quântica e difere consideravelmente de seu clássico 
homônimo. 

O spin é descrito por dois números quânticos, s e m,. O primeiro é o análogo ao / 
para о movimento orbital, mas está restrito a um único е invariável valor iguala 1. A 
magnitude do momento angular spin é dada pela expressão (s(s + 1))'A; assim, 
para um elétron, esta magnitude é fixa em 13°? h para qualquer elétron. O segundo nú- 
mero quântico, o número quântico de spin magnético, m, pode assumir somente 
dois valores, ++ (giro no sentido contrário ao dos ponteiros do relógio) е —+ (giro no 
mesmo sentido do movimento dos ponteiros do relógio). Estes números quânticos es- 
pecificam a orientação do spin com respeito ao eixo escolhido, e o componente do mo- 
mento angular de spin ao redor de um eixo é limitado aos valores + 4h. Classicamen- 
te, podemos caracterizar estes dois estados de spin como a rotação de um elétron em 
seu próprio eixo no sentido do movimento dos ponteiros do relógio ou no sentido con- 
trário ao dos ponteiros do relógio. Os dois estados são fregiienternente representados 
por duas setas Т (“spin para cima”, m,=+3)e y (“spin рага baixo”, m, = —1) ou pe- 
las letras gregas се В, respectivamente. 

Porque o estado do spin de um elétron deve ser especificado. se o estado do átomo 
precisa ser totalmente especificado, é comum dizer que o estado de um elétron em um 
átomo hidrogenóide é caracterizado por quatro números quânticos, nominalmente, n, 
1, тет, (o quinto número quântico, s, é fixo em 1). 


таре 


O momento angular de spin intrínseco a um elétron é definido por dois números quânticos 


зет, о último pode ter um dos dois valores. Quatro números quânticos são necessários 


para definir o estado de um elétron num átomo hidrogenóide. 


(d) A forma radial dos orbitais hidrogenóides 

As expressões para alguns dos orbitais hidrogenóides são mostradas na Tabela 1.2. Pe- 
lo fato de o potencial Coulômbico do núcleo apresentar simetria esférica (proporcio- 
nal a Z/r e independe da orientação relativa ao núcleo), os orbitais são melhores ex- 
pressos em termos das coordenadas esféricas polares definidas na Figura 1.8. Nessas 
coordenadas, todos os orbitais têm a forma: 


ом, = Ra) im, (8, ф) (5) 


Tanto esta fórmula quanto os valores na tabela podem parecer complicados, mas eles 
expressam a idéia simples de que o orbital hidrogenóide pode ser escrito como o pro- 
duto de uma função R do raio e a função Y das coordenadas angulares. A função de 
onda radial, R, determina a variação do orbital com a distância do núcleo. A função 


de onda angular, Y, expressa a forma angular do orbital. Na maioria das vezes usare- 


mos representações ilustradas e não expressões. As regiões onde a função de onda ra- 
dial passa pelo zero são chamadas de nódulos radiais.” Os planos nos quais a função de 


6%%%%664486%6-0%%.066өө00000Ы.....ш66 ц6 өш ее ез ікее0000000.00ы00.,0.16 606069800 DONO OO RLL A ARO RAD rro ге 


$ Todos os orbitais aproximam-se exponencialmente do zero a grandes distâncias do núcleo mas, como eles 
não passam pelo zero no infinito, estes zeros não são nódulos. 


* №. дет. Do inglés to spin, que significa girar. 
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onda passa pelo zero são chamados nódulos angulares ou planos nodais. Veremos 
exemplos logo adiante. 

As variações da função de onda com o raio são mostradas nas Figuras 1.9е 1.10. 
Para o orbital 15, a função de onda com л = 2, l = Ое m, = 0 decai exponencialmente 
com a distância a partir do núcleo e nunca passa pelo zero. Todos os orbitais decaem 
exponencialmente para distâncias suficientemente grandes do núcleo. mas alguns os- 
cilam passando. pelo zero próximo ao núcleo, e assim possuem um ou mais nódulos ra- 
diais antes de iniciar seu decaimento exponencial. Um orbital com números quânticos 
n e lem geral tem n —!- 1 nódulos radiais independentemente do valor de т, Esta os- 
cilação é evidente no orbital 25, o orbital com n = 2, [= 0 e m, = 0, o qual passa uma 
vez pelo zero e deste modo possui um nódulo radial. Um orbital 3s passa duas vezes 
pelo zero e possui então dois nódulos radiais. Um orbital 2p (um dos três orbitais com 
п = 2 е [= 1) náo tem nódulos radiais porque sua função de onda radial não passa pe- 
lo zero em nenhum lugar. Entretanto, um orbital 2p, como todos os outros orbitais (ex- 
ceto o orbital s), é nulo no núcleo.” Embora em elétron em um orbital s possa ser en- 
contrado no núcleo, um elétron em qualquer outro tipo de orbital não será encontrado 
lá. Veremos logo que este detalhe aparentemente pequeno, uma сопѕедйёпсіа da au- 
séncia do momento angular orbital quando / = 0, é um dos conceitos-chave para о en- 
tendimento da tabela periódica. 


Um orbital 5 tem uma amplitude não-nula no núcleo, todos os outros orbitais (aqueles сот 
l > 0) tendem a zero no núcleo. 


7 O valor zero no núcleo não é um nódulo radial porque a função de onda não passa pelo zero. A função de 
onda parece ter estabilidade ao passar pelo zero em r= 0; entretanto, somente valores positivos de raios pos- 
suem significado físico. 


Figura 1.9 Funções de onda radial dos or- 
bitais hidrogenóides 15, 25 е 35. Observe 
que o número de nódulos radiais é 0, 1,e 2, 
respectivamente. Cada orbital tem uma am- 
plitude não-nula no núcleo (рага r = 0); as 
amplitudes foram ajustadas para igualarem- 
seemr=0. 


Figura 1.10 Funções de onda radial dos 
orbitais hidrogenóides 2р e 3p. Observe 
que o número de nódulos radiais é 0 е 1, 
respectivamente. Cada orbital tem amplitu- ` 
de nula no núcleo (para г= 0). 
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Figura 1.11 Função de distribuição radial 


de um orbital hidrogenóide 1s. O produto de 
4x? (о qual aumenta com o aumento de д е 
w (o qual decresce exponencialmente) pas- 
sa pelo máximo em r= ау2. қ 
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Figura 1.12 Funções de distribuição radial 
de orbitais hidrogenóides. Embora o orbital 
2p esteja em média mais próximo ao núcleo 
(observe onde seu máximo se encontra), o 
orbital do 2s tem uma probabilidade alta de 
estar próximo ao núcleo por causa do máxi- 
mo interno. 


(e) A função distribuição radial 

A força Coulômbica que liga o elétron está localizada no núcleo; assim, é interessante 
conhecer a probabilidade de encontrar o elétron a uma dada distância do núcleo, inde- 
pendentemente de sua direção. Esta informação permite-nos concluir quão firmemen- 
te o elétron está ligado. A probabilidade total de encontrar o elétron em uma camada 
esférica de raio r e espessura dr é a integral de wdt dt em todos os ângulos. Este re- 
sultado é escrito normalmente como Pdr e, para uma função de onda esférica (aquela 
que é independente do ángulo)”. 


Pa 4rr y? (6) 


A função P é chamada de função de distribuição radial. Se conhecemos o valor de P 
em algum raio г (o qual pode ser encontrado se conhecemos y), então podemos expri- 
mir a probabilidade de encontrar o elétron em algum lugar, numa camada de espessu- 
ra ағ naquele raio. simplesmente multiplicando Р por dr. Em geral, o fator de distribui- 
ção radial para um orbital numa camada de número quântico principal n tem п — 1 pi- 
cos, sendo o pico mais externo o mais alto. 

Pelo fato de um orbital 1s decrescer exponencialmente com a distância do núcleo, 
е г? aumentar, a função de distribuição radial de um orbital 15 atinge um máximo (Fi- 
gura 1.11). Deste modo, há uma distância na qual o elétron pode ser mais facilmente 
encontrado. Em geral, esta distância decresce à medida que a carga nuclear aumenta 
(porque o elétron é atraído mais fortemente para o núcleo). Esta distância mais prová- 
vel aumenta com o aumento em » porque, sendo a energia maior, mais facilmente o 
elétron será encontrado longe do núcleo. A distância mais provável de um elétron es- 
tar do núcleo no estado de menor energia de um átomo hidrogenóide é no ponto onde 
P é mínimo. Para um elétron 1s, num átomo hidrogenóide de número atômico Z, este 
máximo ocorre em: 


= 20. (7) 


Percebemos que a distância mais provável de um elétron 15 decresce com о aumento 
do número atômico. 


A função de distribuição radial fornece a ШЕТІ de um elétron ser encontrado пи- 
ma dada distância do núcleo, independentemente da direção. 
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Exemplo 1.2 Interpretando а função de distribuição radial 


A Figura 1.12 mostra as funções de distribuição radial para os orbitais hidrogenóides 
2s e 2p. Qual orbital permite ao elétron ter a maior probabilidade de se aproximar do 
núcleo? 


Resposta: A função distribuição radial do orbital 2p aproxima-se de zero no núcleo 
mais rapidamente do que a de um elétron 25. Esta diferença é conseqiiéncia do fato que 
o orbital 2p possui amplitude zero no núcleo em razão de seu momento angular orbi- 
tal. Assim, o elétron 2s tem a maior probabilidade de aproximar-se do núcleo. 


Teste seus “conhecimentos 1 2 Qual dos orbitais, 3p ou 3d, permite ao 
elétron a maior probabilidade de se encontrar mais próximo do núcleo? 
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8 А expressão correspondente para um orbital náo-esférico. com /> 0, é P= FF, onde R é a função de on- 
da radial para o orbital. 
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(4) As fórmulas angulares dos orbitais atômicos 


Um orbital s possui a mesma amplitude a uma dada distância do núcleo independen- 
temente das coordenadas angulares do ponto de interesse, isto é, um orbital 5 tem si- 
metria esférica. O orbital é representado normalmente por uma superfície esférica 
com o núcleo no seu centro. А superfície é denominada superfície-limite do orbital 
e define a região do espaço dentro da qual há uma probabilidade alta de encontrar-se 
o elétron (normalmente de 75%). A superfície limite de qualquer orbital ns é esférica 
(Figura 1.13). ` 

Todos os orbitais com / > 0 têm amplitudes que variam com o ángulo, Na maioria 
das representações gráficas comuns, as superfícies limite dos três orbitais p de uma da- 
da camada sáo idénticas, a náo ser pelo fato que seus eixos alinham-se paralelamente 
a cada um dos três eixos cartesianos centrados no núcleo, e cada um possui um nódu- 
lo angular passando pelo núcleo (Figura 1.14). Esta representação é a origem das indi- 
cações p,. р, € p, as quais são alternativas para os valores de m, como indicado para or- 
bitais individuais. 

Como na Figura 1.14, representamos as amplitudes positivas e negativas da fun- 
ção de onda sombreando de maneira diferente: amplitude positiva será mostrada como 
cinza-claro ou branca е a negativa como cinza-escuro. Cada orbital p possui um único 
plano nodal. Um orbital p., por exemplo, é proporcional a cos Ө (ver Tabela 1.2), des- 
te modo, sua função de onda vai a zero em qualquer lugar do plano correspondente a 
Ө = 90º (plano ху). Um elétron não será encontrado em nenhum lugar no plano nodal. 
Um plano nodal corta o núcleo e separa as regiões da função de Onda de sinais positi- 
vo e negativo. 

A superfície-limite е as indicações que usamos para os orbitais d e f estão repre- 
sentadas nas Figuras 1.15 e 1.16, respectivamente. Observe que um orbital típico d tem 
dois planos nodais que interceptam no núcleo, e um típico orbital f possui três planos 
nodais. 


A superfície-limite de um orbital indica a região dentro da qual o elétron é mais facilmen- 
te encontrado; orbitais com o número quântico | possuem | planos nodais. 


Átomos multieletrônicos 


Como observado no início do capítulo, um “átomo multieletrónico” é um átomo com 
mais de um elétron, como o He, com dois elétrons, é tecnicamente um átomo multie- 
letrônico. A solução exata da equação de Schrôdinger para um átomo com N elétrons 
deveria ser uma função das 3N coordenadas de todos os elétrons. Não há esperança de 
encontrar as fórmulas exatas para tais funções complicadas; entretanto, pelo fato de a 
potência dos computadores ter aumentado, tornou-se possível executar cálculos numé- 
ricos que sempre fornecem energias mais precisas e densidades de probabilidade. En- 
tretanto, o preço da precisão numérica é a perda da habilidade de calcular as soluções. 
Para a maior parte da química inorgânica contamos com a aproximação orbital, na 
qual cada elétron ocupa um orbital atômico que assemelha-se àqueles encontrados pa- 
ra os átomos hidrogenóides.'” 


1.6 Penetração e blindagem 


É muito fácil descrever a estrutura eletrônica do átomo de hélio em seu estado funda- ` 


mental, seu estado de menor energia. De acordo com a aproximação orbital, supomos 
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° Especificamente, os orbitais p,, P, e p, são combinações lineares dos orbitais denominados por т; Pz é 
idêntico a pp, P, é (P_,—P.)/2"",e р,ё1(р_,— р..)/2'. 

9 Ошапфо afirmamos que um elétron ocupa um orbital atômico, queremos dizer que ele é descrito pela fun- 
ção de onda correspondente. 
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Figura 1.13 Superficie-limite esférica de 
um orbital s. 


Figura 1.14. Superficies-limite dos orbitais 
p. Cada orbital tem um plano nodal cortando 
o núcleo. Por exemplo, o plano nodal do orbi- 
tal р, é o plano xy. O lóbulo claro tem uma 
amplitude positiva; o mais escuro é negativo. 
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Figura 1.15 (та representação das superfí- Figura 1.16 Uma representação das super- 
cies-limite dos orbitais d. Quatro dos orbitais  fíciss-limite dos orbitais f. Outras representa- 
têm dois planos nodais perpendiculares que ções (com formas diferentes) também são en- 
cruzam a linha que passa pelo núcleo. No orbi- contradas. 

tal а. a superfície nodal forma dois cones que 

encontram-se no núcleo, 


que ambos os elétrons ocupem um mesmo orbital atómico que possui a mesma forma 
esférica de um orbital hidrogenóide 1s, mas com uma forma radial mais compacta: co- 
mo a carga nuclear do hélio é maior do que a do hidrogênio, os elétrons são atraídos 
para mais próximo do núcleo do que do átomo de hidrogênio. A configuração do es- 
tado fundamental de um átomo é uma relação dos orbitais-que seus elétrons ocupam 
em seu estado fundamental. Para о hélio, com dois elétrons no orbital 15, a configura- 
ção do estado fundamental é simbolizada por 15”. 

Para o próximo átomo na tabela periódica. o lítio (Z = 3), encontramos novas ca- 
racterísticas. A configuração do estado fundamental não é 15°. Esta configuração é 7 
proibida pelo aspecto fundamental da natureza conhecido como o princípio da exclu- 
são de Pauli: 


са 
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e Somente dois elétrons podem ocupar um único orbital e, se dois ocupam um úni- 
co orbital, então seus spins devem estar emparelhados. 


“Emparelhado” significa que o spin de um elétron deve ser Teo do outro Қо par é 
simbolizado por TJ. Outra forma de expressar o princípio é observar que, pelo fato de 
um elétron num átomo ser descrito por quatro números quânticos variáveis, dois elé- 
trons não podem ter os mesmos quatro números quânticos. O princípio de Pauli foi ori- 
ginalmente introduzido para esclarecer a ausência de certas transições no espectro atô- 
mico do hélio. 

A configuração proposta para o estado fundamental do hélio é 15 (com os dois 
elétrons emparelhados). Entretanto, a configuração do Li não pode ser 157, porque re- 
quereria que todos os três elétrons ocupassem o mesmo orbital, o que é proibido. Des- 
te modo, o terceiro elétron deve ocupar um orbital da camada superior mais próxima, 
a camada com п = 2. A questão que surge agora é se o terceiro elétron deve ocupar um 
orbital 2s ou um dos três orbitais 2p. Para responder a esta questão, necessitamos exa- 
minar as energias destas duas subcamadas e também o efeito dos outros elétrons no 
átomo. Embora os orbitais 2s e 2p possuam a mesma energia num átomo hidrogenói- 
de, os dados espectroscópicos e cálculos detalhados mostram que este não é o caso em 
átomos multieletrônicos. 

Na aproximação orbital tratamos a repulsão entre elétrons de forma aproximada, 
supondo que a carga eletrônica está distribuída em simetria esférica ao redor do nú- 
cleo. Assim, cada elétron se move em um campo atrativo do núcleo acrescido desta 
distribuição de carga repulsiva média. De acordo com a eletrostática clássica, o cam- 
po que surge da distribuição de carga esférica é equivalente ao campo gerado por uma 
carga pontual única no centro da distribuição. A magnitude da carga pontual é igual à 
carga total dentro da esfera com um raio igual à distância de interesse até o centro da 
distribuição (Figura 1.17). Nesta aproximação, considera-se que um elétron experi- 
menta uma carga nuclear efetiva," 2,6, determinada pela carga eletrônica total da es- 
fera de raio igual à distância média do elétron até o núcleo. Esta carga nuclear efetiva 
depende dos valores de п e de / do elétron de interesse, porque elétrons em diferentes 
camadas e subcamadas possuem funções de distribuição radial diferentes. A diferença 


Carga 
sem efeito 


Figura 1.17 O elétron indicado pelo ponto 
no raio r experimenta uma repulsão da carga 
total no interior da esfera de raio г; a carga 
externa ao raio não tem efeito líquido. 


Tabela 1.3. Cargas nucleares efetivas, Zy 


H He 
2 1 2 
15 1,00 1,69 

Li Be B С М О Е Ме 
2 3 4 5 6 7 8 9 10 
15 2,69 3,68 4,68 5,67 6,66 7,66 8,65 9,64 
25 1,28 1,91 2,58 3,22 3,85 4,49 5,13 5,76 
2p 2,42 3,14 3,83 445 5,10 5,76. 

Ма Ма Al Si P 5 СІ Аг 
2 11 12 13 14 15 16 17 18 
15 10,63 11,61 12,59 13,57 .14,56 15,54 16,52 17,51 
25 6,57 7,39. 8,21 9,02 9,82 10,63 11,43 12,23 
2p 6,80 7,83 8,96 9,94 10,96 11,98 12,99 14,01 
3s 2,51 3,31 4,12 4,90 5,64 6,37 7,07 7,76 
3p 4,07 4,29 4,89 5,48 6,12 6,76 


Fonte: E. Clementi e D.L. Raimondi, Atomic screening constants from SCF functions, 18M Research Note NJ- 


27 (1953). 


” Comumente, Z, é chamada de carga nuclear efetiva. 
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Função de distribuição radial 
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Figura 1.18 A penetração de um elétron 
2s no caroço interno é maior do que a de um 
elétron 2p porque o último cai a zero no nú- 
cleo. Deste modo, elétrons 2s são menos 
blindados do que elétrons 2p. 


то 
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Figura 1.19 Diagrama esquemático dos 
níveis de energia de átomos multieletrônicos 
ст Z < 21 (até o cálcio). Há uma mudança 
na ordem para Z > 21 (do escândio para 
diante). Este é o diagrama que justifica o 
princípio da construção (Seção 1.7), sendo 
permitido até dois elétrons ocupar cada orbi- 
tal, 


entre a carga nuclear total (ou verdadeira) e a carga efetiva é chamada de blindagem. 
A carga nuclear efetiva é algumas vezes expressa em termos da carga nuclear verda- 
deira, Ze, e um parâmetro de blindagem empírico. б, escrevendo 2,,- 2- С. 

Quanto mais próximo do núcleo o elétron penetrar, mais próximo será o valor de Z 
em relação a Z, porque o elétron está menos repelido pelos outros elétrons presentes no 
átomo. Com isto em mente, consideremos um elétron 2s no átomo de lítio, Há uma pro- 
babilidade não-nula de que este elétron penetre, isto é, de que seja encontrado dentro da 
camada 1s e experimente a carga nuclear total. Um elétron 2p não penetra no caroço tão 
efetivamente porque ele possui um plano nodal no núcleo; deste modo, está mais blin- 
dado a partir do núcleo pelos elétrons mais internos (Figura 1.18). Podemos concluir 
que um elétron 2s tem uma energia menor (está ligado mais firmemente) do que um elé- 
tron 2p, e deste modo a configuração eletrônica do estado fundamental do Li é 157 2s!. 
A configuração eletrônica do estado fundamental do Li é normalmente simbolizada por 
[Не]25', onde [He] simboliza um caroço 15” igual ao do átomo de hélio. 

O padrão de energia no lítio, com 2s menor do que 2p, é uma característica geral 
de átomos multieletrônicos. Este padrão pode ser visto a partir da Tabela 1.3, a qual 
fornece os valores de Z, para alguns orbitais atómicos da camada de valência na con- 
figuração eletrônica do estado fundamental dos átomos. A tendência típica na carga 
nuclear efetiva é apresentar um aumento ao longo do período, já que para a maioria 
dos casos, o aumento na carga nuclear em grupos sucessivos não é cancelado pelo elé- 
tron adicional. Os valores na tabela também confirmam que um elétron s na camada 
mais ехіета do átomo está normalmente menos blindado do que um elétron p na mes- 
ma camada. Assim, por exemplo, Z,; = 5,13 рага um elétron 25 no átomo de F, enquan- 
to que para um elétron 2р Z, = 5,10. Similarmente, a carga nuclear efetiva é maior pa- 
ra um elétron num orbital np do que em um orbital nd. 

Como resultado da penetração e blindagem. a ordem de energia em átomos mul- 
tieletrônicos é normalmente: 


ns<np<nd<nf 


Isto ocorre porque, em uma determinada camada, os orbitais s são os mais penetran- 
tes e os orbitais f são os menos penetrantes. O efeito total de penetração e blindagem 
é demonstrado no diagrama de níveis. de energia para um átomo neutro, mostrado па 
Figura 1.19. | 

A Figura 1.20 resume as energias dos orbitais da tabela periódica completa. Os 
efeitos são totalmente discretos, e a ordem dos orbitais depende fortemente do núme- 
ro de elétrons presentes no átomo. Por exemplo, os efeitos de penetração são muito 
pronunciados para os elétrons 45 no K e no Ca, e nesses átomos os orbitais 45 encon- 
tram-se com menor energia do que nos orbitais 34. Entretanto, do Sc ao Zn, os orbitais 
3d no átomo neutro apresentam energias próximas mas inferiores às do orbital 4s. Do 
Ga (Z= 31) em diante, os orbitais 3d apresentam energia bem abaixo daquela do orbi- 
tal 4s, e os elétrons mais externos são sem dúvida aqueles das camadas 4s e 4p. 

Uma vez que conhecemos a carga nuclear efetiva, podemos escrever formas apro- 
ximadas dos orbitais atômicos e começar a fazer estimativa de suas existências е outras 
propriedades. Isto foi primeiramente feito por J.C. Slater, que inventou uma série de 
regras para estimar os valores de Z,, para um elétron em qualquer átomo, e usando о 
valor para escrever uma função de onda apropriada para qualquer orbital atômico. As 
regras de Slater foram substituídas por valores mais exatos (os dados na Tabela 1.3). 
Podemos observar, a partir dos valores mostrados na tabela, que para os elétrons mais 
externos ao longo de cada período Z, aumenta de acordo com o número atómico. En- 
tretanto, o valor de Z,, para um elétron em um orbital s é maior do que para о orbital р 
correspondente do mesmo átomo. Outro aspecto a considerar é que Z,, para os elétrons 
da camada mais externa dos elementos do período 3 sáo levemente superiores áqueles 
dos elementos do período 2, embora a carga nuclear seja consideravelmente maior. 
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Figura 1.20 Uma representação mais detalhada dos niveis de energia de átomos multieletrôni- 
cos na tabela periódica. A inserção mostra uma vista ampliada próximo a Z = 20, onde os elemen- 
tos 3d iniciam. 


Para um dado número quântico principal, elétrons aproximam-se menos do núcleo à medi- 
da que l aumenta e, como resultado dos efeitos combinados de penetração e de blindagem, 
a ordem dos níveis de energia em átomos multielerrónicosés<p<d<f 


1.7 O princípio da construção 


As configurações eletrônicas no estado fundamental de átomos multieletrônicos são 
determinadas experimentalmente por espectroscopia e estão resumidas no Apêndice 1. 
Para considerá-las, necessitamos levar em conta os efeitos de penetração e de blinda- 
gem nas energias dos orbitais e o papel do princípio de exclusão de Pauli. O princípio 
da construção (o qual é chamado também por seu nome Germânico, o princípio Auf 
bau, descrito a seguir) é um procedimento que dá acesso às configurações do estado 
fundamental, Não é infalível, mas é um excelente ponto de partida para a discussão. 
Entretanto, como veremos, ele fornece uma base teórica para o entendimento da estru- 
tura e implicações da tabela periódica. 


(a) Configurações eletrônicas do estado fundamental 


No princípio da construção, os orbitais de átomos neutros são tratados como sendo 
ocupados na ordem determinada em parte pelo número quântico principal e em parte 
pela penetração e blindagem: 


Ordem de ocupação: 15 2s 2p 3s 3p 4534 4р..” 


Cada orbital pode acomodar até dois elétrons. Então, os três orbitais da subcamada p 
podem acomodar um total de seis elétrons e os cinco orbitais na subcamada d podem 
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acomodar até dez elétrons. As configurações do estado fundamental dos primeiros cin- 
co elementos são deste modo: 


H He Li Be B 
18 15 1525! 1525 1х°3у°2р! 


Esta ordem concorda com a observação experimental. Quando mais do que um orbital 
está disponível para ser ocupado, tal como quando orbitais 2p estão sendo preenchidos 
no В епо С, adotamos a regra de Hund: 


Quando mais do que um orbital possui a mesma energia, elétrons ocupam orbitais se- 
parados e os spins ficam paralelos (77). 


A ocupação de orbitais separados (tais como um orbital p, e um orbital p,) pode 
ser entendida como interações repulsivas mais fracas entre os elétrons que ocupam a 
mesma região do espaço (os elétrons ocupam o mesmo orbital). O requisito de spins 
paralelos para elétrons que ocupam diferentes orbitais é uma conseqiiéncia do efeito 
da mecânica quântica chamado de correlação de spin, a tendência de dois elétrons 
com spins paralelos permanecerem afastados um do outro e deste modo repelirem-se 
menos. 

Aplicando-se o princípio da construção, sabemos que a configuração do estado 
fundamental do C é 15º25'2p, 2p; (é arbitrário qual dos orbitais p é ocupado primeiro, 
porque eles são degenerados: é comum adotar a ordem alfabética p,, ру, P.) ой, de mo- 
do mais abreviado, 15°25°2р°. Se reconhecermos o caroço igual'ao do hélio (15), uma 
notação ainda mais abreviada é [He]2s” 2p" , € podemos pensar que a estrutura eletróni- 
ca do átomo consiste de dois elétrons emparelhados 2s e dois elétrons paralelos 2p ro- 
deando o centro fechado igual ao do hélio. As configurações eletrônicas dos outros ele- 
mentos no período são similarmente: 


С [He]2s°2p° N[Hel22p? О[Не]25°2р` F'He]252p? Ne [He]2s'2pº 


ж к. 6 А < 
A configuração 2s 2р do neônio é outro exemplo de camada completa, uma camada 
: 2 д 24,2 Les : 
completamente preenchida com seus elétrons. A configuração Is 2s 2р° é simbolizada 
por [Ne] quando ele apresenta-se como um caroço. 


Exemplo 1 3 Avaliando a tendência na carga nuclear efetiva 


Consulte a Tabela 1.3. Aponte uma razão de o aumento na Z, ser menor para um elé- 
tron 2p entre N e O do que entre Се М, dado que 25 configurações dos três átomos são 
С: [Не]25°2р? , N: [HeJ252p* e O: [Не]25°2р_. 


Resposta: Seguindo do Сао N, o elétron adiciozal ocupa um orbital vazio 2p. Seguin- 
do do N ao O, o elétron adicional deve ocupar um orbital 2p que já está ocupado por 
um elétron. Deste modo, o elétron experimenta uma repulsão mais forte e o aumento 
na carga nuclear é mais completamente cancelada do que entre Ce М. 
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Teste seus conhecimentos 1.3 Estime o maior aumento na carga nuclear 
efetiva para um elétron 2p indo do В ао С quando comparado com um 
elétron 2s indo do Li ao Be. 


A configuração do estado fundamental do Na é obtida pela adição de um elétron a 
um caroço igual ao neônio, е é [Ne]3s!, mostrando um único elétron de valência. Ago- 
ra uma seqüência similar inicia-se novamente, com os orbitais 3s e 3p que se comple- 
tam по argônio, com configuração [Ne]3s 3p , simbolizado por [Ar]. Como os orbitais 
3d possuem energia muito maior, esta configuração está efetivamente completa. Entre- 
tanto, o orbital 45 é o próximo a ser ocupado: assim, a configuração do K é análoga à 
do Na, com um único elétron externo ao caroço do gás nobre: especificamente, é 
[Ar]4s". O próximo elétron, para o Ca, também entra no orbital 4s, originando [Arl4s”, 
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o análogo do Mg. Entretanto, observa-se que o próximo elemento, O escândio, acomo- 
da o elétron adicionado em um orbital 3d, e inicia-se o bloco 4 da tabela periódica. 

No bloco а, os orbitais dos átomos estão sendo ocupados (considerando as regras 
formais do princípio da construção). Entretanto, os níveis de energia nas Figuras 1.19 
e 1.20 são para orbitais atômicos individuais e não levam em consideração as repulsões 
intereletrônicas. Para a maioria do bloco d, a determinação espectroscópica do estado 
fundamenta! (e computação detalhada) mostra que é vantajoso ocupar orbitais de 
maior energia (os orbitais 45). А explicação é que a ocupação dos orbitais de maior 
energia pode resultar numa redução das repulsões entre elétrons, que aconteceria se os 
orbitais 3d de menor energia fossem ocupados. É essencial considerar todas as contri- 
buições para a energia de uma configuração, não somente a energia do orbital daquele 
elétron.” Dados espectroscópicos mostram que as configurações do estado fundamen- 
tal dos átomos do bloco d são da forma 34457, onde o orbital 45 está totalmente ocu- 
pado, apesar de os orbitais 3d terem menor energia. 

Uma característica adicional é que, em alguns casos. uma energia total menor po- 
de ser obtida formando uma subcamada d preenchida ou semipreenchida, mesmo que 
para isto ocorra o movimento de um elétron s para a subcamada d. Deste modo, próxi- 
mo ao centro do bloco d, a configuração do estado fundamental é semelhante a ds’ e 
não d*s? (como para o Cr). À direita do bloco d, a configuração assemelha-se mais a 
d'ºs! do que а 4% (como para о Cu). Um efeito similar ocorre para a subcamada fà 
medida que atinge a configuração f” ou f”*, com uma redução da energia total. Por 
exemplo, a configuração eletrônica do estado fundamental do ба é [Xel4f'5d'6s” e 
não [Xe]4 5d 6s. 

A dificuldade da energia do orbital em não ser um guia seguro para a energia total 
desaparece quando as energias dos orbitais 3d estão abaixo das dos orbitais 4s, então a 
competição é menos discreta. O mesmo é verdadeiro para cátions dos elementos do blo- 
co d, onde a remoção de elétrons reduz os efeitos complicados de repulsões elétron-elé- 
топ: todos os cátions do bloco d têm configurações d”: o íon Ее”, por exemplo, tem 
uma configuração 2° do lado externo da camada completa semelhante ao argônio. Para 
o propósito da química, as configurações eletrônicas dos íons do bloco d são mais im- 
portantes do que as do átomo neutro. Nos últimos capítulos (iniciando no Capítulo 7), 


veremos o significado principal das configurações dos íons metálicos d; as modulações 


discretas de suas energias são a base das importantes propriedades de-seus compostos. 


Para um dado valor de п, a ocupação dos orbitais atômicos segue a ordem ns, np, (п- Dd, 
(п – 2)f. Orbitais degenerados são ocupados individualmente antes de serem ocupados du- 
plamente. Certas modificações da ordem de ocupação ocorrem para os orbitais d e f. 


PPP үө 0 66 өс 6000 66ее66664666006Ы00660666.. Ы, MO 4 UA OO OR Or A ent Cone ca ros 


Exemplo 1.4 Obtendo uma configuração eletrônica 
Dê as configurações eletrônicas do átomo de Ti e do íon т^. 


Resposta: Рага o átomo, adicionamos Z = 22 elétrons na ordem especificada acima, 
tendo cada orbital o máximo de dois elétrons. Isto resulta na configuração Ti: 
15222 353р 45234, ou [Ar]4s 3d, com os dois elétrons 3d em diferentes orbitais 
com spins paralelos. Entretanto, devido ao fato de os orbitais 3d encontrarem-se abai- 
xo dos orbitais 4 ao passarmos pelo Ca, torna-se apropriado inverter a ordem na qual 
eles estão escritos. A configuração é então indicada como [Ar]3d “45”, A configuração 
do cátion é obtida formalmente removendo primeiro os elétrons s e então tantos elé- 
trons d quantos forem necessários. Devemos remover três elétrons no total, dois elé- 
trons s e um elétron а. А configuração do ТІ” é deste modo [Ar]3d". 


* Рага discussão posterior deste ponto, ver L.G. Vanquickenborne, K.Fisricct e D. Devoghel, J. Chem. Educ. 


71, 469-71 (1994). 
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Teste seus conhecimentos 1.4 Dê as configurações do estado 
fundamental do Ni e do Ni”. 


(b) O formato da tabela periódica 


A forma moderna da tabela periódica reflete a estrutura eletrônica fundamental dos 
elementos. Podemos ver agora, por exemplo, que os blocos da tabela indicam o tipo de 
subcamada normalmente sendo ocupada de acordo com o princípio da construção. Ca- 
da período da tabela corresponde ao ato de completar as subcamadas s e p de uma da- 
da camada. O número do período é o valor do número quântico principal л da camada 
que está sendo ocupada nos grupos principais da tabela. 

Os números dos grupos estão relacionados ao número de elétrons na camada de 
valência, a camada mais externa do átomo. Entretanto, a relação precisa depende do 
número do grupo G e do sistema de enumeração adotado. No sistema de enumeração 
de 1-18 recomendada pela IUPAC: 


número de elétrons 


Bloco na camada de valência 
sd “С 
р С-10 


Para o propósito desta expressão, a “camada de valência” de um elemento do bloco @ 


consiste dos orbitais ns e (n — 1)d; assim, um átomo de escândio tem três elétrons de 
valência (dois elétrons 45 e um 3d). O número de elétrons de valência para o selênio, 
que é um elemento do bloco p (Grupo 16), é 16 — 10 = 6. Alternativamente. no sistema 
numérico romano, o número do grupo é igual ao número de elétrons de valência зер 
para os blocos s ер. Assim, o selênio pertence ao Grupo VI; consequentemente, ele 
tem seis elétrons de valência (s e p). О tálio pertence ao Grupo II; assim, ele tem três 
elétrons de valência s e p. 


Os blocos da tabela periódica refletem a identidade dos últimos orbitais que são ocupados 
no processo de construção. O número do período é o número quântico principal da cama- 
da de valência. O número do grupo está relacionado ао número dos elétrons de valência, 
como exposto acima. 


1.8 Parâmetros atômicos 


Certas propriedades características dos átomos, particularmente seus tamanhos e as 
energias associadas com a remoção e adição de elétrons, mostram variações periódi- 
cas com o número atômico. Estas propriedades atômicas são de importância conside- 
rável e esclarecem as propriedades químicas dos elementos. O conhecimento das va- 
riações permite aos químicos organizar as observações e predizer o comportamento 
químico e estrutural, sem recorrer a dados tabulados para cada elemento. 


(a) Raios atômico e iônico 

Uma das propriedades atômicas mais úteis de um elemento é o tamanho de seus áto- 
mos е íons. Como veremos em capítulos posteriores, considerações geométricas são 
de importância capital para as estruturas de muitos sólidos e moléculas individuais, e 
a distância dos elétrons a um núcleo correlaciona-se bem com a energia necessária pa- 
ra removê-los em um processo de formação de íon. 

A teoria quântica do átomo não resulta em valores precisos de raios atómicos e iô- 
nicos porque a grandes distâncias a função de onda dos elétrons diminui exponencial- 
mente com o aumento da distáncia do núcleo. Entretanto, apesar desta falta de valores 
de raios precisos, podemos esperar que átomos com muitos elétrons devam ser maio- 
res do que átomos que têm poucos elétrons. Tais considerações têm permitido aos quí- 
micos propor uma variedade de definições de raio atómico, com base em considera- 
ções empíricas. 
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O raio metálico de um elemento metálico é definido como a metade da distância 
determinada entre os núcleos dos átomos vizinhos mais próximos em um sólido ((1), 
ver Seção 2.7 para uma melhor definição). O raio covalente de um elemento não-me- 
tálico é similarmente definido como а metade da separação de átomos vizinhos do 
mesmo elemento em uma molécula (2). As ligações múltiplas são mais curtas do que 
as ligações simples. À tendência periódica nos raios metálico e covalente pode ser ob- 
servada na Tabela 1.4 e estão ilustradas na Figura 1.21. Daqui para frente vamos nos 
referir aos raios metálico e covalente como raio atômico.” O raio iônico de um ele- 
mento está relacionado à distância entre os núcleos de cátions e ânions que estão vizi- 
nhos (3). Uma decisão arbitrária havia sido tomada sobre como dividir em partes pro- 
porcionais a distância entre estes dois íons: cátions e ânions. O raio do íon O” é con- 
siderado igual a 1,40 À (ver Seção 2.10 para uma melhor definição). Por exemplo, o 
raio iônico do Mg” é obtido subtraindo 1,40 À da distância de separação internuclear 
dos íons Mg”* e O”, que são vizinhos no sólido MgO. Alguns valores para raios iôni- 
cos encontram-se na Tabela 1.5. 

Os dados da Tabela 1.4 mostram que os raios atômicos aumentam para baixo em 
um grupo, e dentro dos blocos s e p eles decrescem da esquerda para a direita, ao lon- 
go de um período. Estas tendências são prontamente interpretadas em termos da estru- 
tura eletrônica dos átomos. Quando descemos em um grupo, os elétrons de valência se 
encontram em orbitais de número quântico principal cada vez maior e deste modo o 
raio médio é maior. Ao longo de um período, os elétrons de valência entram em orbi- 
tais da mesma camada; entretanto, o aumento na carga nuclear efetiva ao longo do pe- 
ríodo age nos elétrons e resulta em átomos progressivamente mais compactos (Tabela 
1.4 e Figura 1.21). De uma forma geral, o raio em um grupo aumenta para baixo e de- 
cresce ao longo do período, isto se correlaciona com as tendências em muitas proprie- 
dades químicas. 

O período 6 mostra uma interessante e importante modificação nestas tendências 
gerais às quais nos referimos. Podemos observar, na Figura 1.21, que os raios metáli- 
cos da terceira linha do bloco а são muito similares àqueles da segunda linha, e não são 
significativamente maiores como esperávamos devido ao fato de possuírem números 
atômicos consideravelmente maiores. Por exemplo, o raio do molibdênio (Z = 42) e do 
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Figura 1.21 Variação do raio atômico ао longo da tabela periódica. Observe uma contração dos 
raios após os lantanídeos no período 6. Os raios metálicos têm sido usados para os elementos 
metálicos e os raios covalentes têm sido usados para os elementos não metálicos. 
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З Аютов podem ser ligados por conexões simples, dupla e tripla, e diferentes ordens de ligação resultam 


em raios covalentes diferentes. O raio covalente na Figura 1.21 refere-se a ligações simples entre átomos. 
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1 Raio metálico 


2 Raio covalente 


3 Raio iônico 
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Tabela 1.4 Raios atômicos (em ângstrons)* 


Li Be B с N О F 
1,57 1,12 0,88 0,77 0,74 0,66 0,64 
Ма Mg > А! Si P S СІ 
1,91 1,60 1,43 1,18 1,10 1,04 1,14 


К Са Sc Ti V Сг Мп Ғе Со Мі Си Zn Ga Ge Ав Se Br 
2,35 1,97 1,64 1,47 1,35 1,29 1,37 1,26 1,25 1,25 1,28 1,37 1,53 1,22 1,21 1,04 1,14 
Rb Sr Y 7г Nb Мо Тс Ru Rh Pd Ag Са In Sn Sb Te 1 
2,50 2,15 1,82 1,60 1,47 1,40 1,35 1,34 1,34 1,37 1,44 1,52 1,67 1,58 1,41 1,37 1,33 
Cs Ba Lu Hf Ta W Не Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi 

2,72 2,24 1,72 1,59 1,47 1,41 1,37 1,35 1,36 1,39 1,44 1,55 1,71 1,75 1,82 


5 Os valores referem-se ао número de coordenação 12 (ver Seção 2.7).1 À = 100 pm. 
Fonte: А.Е. Wells, Structural inorganic chemistry, 5” ейп. Clarendon Press, Oxford (1984). 
Os raios metálicos são dados para os metais e os raios covalentes para ligação simples para os restantes. 


tungstênio (Z = 74) são 1,40 Ае141А, respectivamente, apesar de o último ter 32 elé- 
trons a mais. A redução do raio está abaixo do esperado com base em uma simples ex- 
trapolação da tendência observada para baixo em um grupo. Isto é chamado de con- 
tração lantanídica. O nome está na origem do efeito. Os elementos da terceira linha 
do bloco d (Período 6) são precedidos pelos elementos da primeira série do bloco f, os 


lantanídeos, onde os orbitais 4f estão sendo ocupados. Estes orbitais possuem uma po- . 


bre propriedade de blindagem.” As repulsões entre os elétrons que estão sendo adicio- 
nados ao longo do bloco f diminuem, para compensar o aumento na carga nuclear efe- 
tiva; deste modo, Z,, aumenta da esquerda para a direita ao longo de um período. О 
efeito dominante de Z,, se sobressai em todos os elétrons, e desta forma resulta num 
átomo mais compacto. 

Uma contração similar é encontrada nos elementos seguintes ao bloco d. Por 
exemplo, embora haja um aumento substancial no raio atómico entre o boro е o alumí- 
nio (de 0,88 Á parao Ba 1,43 А para о Al), o raio atômico do gálio (1,53 А) é apenas 
levemente superior ao do alumínio. De forma semelhante à contração, lantanídica, es- 


te efeito pode ser atribuído às características pobres da blindagem dos elétrons d dos: 


elementos que iniciam o período. Embora variações pequenas no raio atômico possam 
ser consideradas de pouca importância, de fato o raio atômico tem papel principal nas 
propriedades químicas dos elementos, e pequenas mudanças podem ter consequências 
profundas. 

Uma característica geral aparente da Tabela 1.5 é que todos os ânions são maiores 
do que os átomos que os originaram e todos os cátions são menores (em alguns casos, 
é bem marcante). O aumento do raio de um átomo para a formação do ânion corres- 
pondente é o resultado da maior repulsão elétron-elétron que ocorre no ânion quando 
comparado ao átomo neutro. O menor raio do cátion comparado com o do átomo que 
o originou é uma consequência não somente da redução na repulsão elétron-elétron, 
devido à perda de elétrons, mas também pelo fato de que a formação de cátion resulta 
na perda de elétrons de valência. Esta perda torna o centro do átomo muito mais com- 
pacto. Uma vez que estas diferenças gerais foram consideradas, a variação do raio iô- 
nico por toda a tabela periódica reflete aquela dos átomos. 


O raio atômico aumenta para baixo em um grupo, e dentro dos blocos s e p, decresce da 
esquerda para a direita ao longo do período. A contração lantanídica causa um decrésci- 
mo no raio atómico para os elementos seguintes aos do bloco f. Todos os ánions são maio- 
res do que os átomos que os originaram e todos os cátions são menores. 


ч Шота análise criteriosa (ver D.R. Lloyd, J. Chem. Educ. 53, 502 (1980)) sustenta a posição de que a habili- 
dade pobre de blindagem dos elétrons f deriva de sua distribuição radial, e não, como algumas vezes é afir- 
mado, de sua forma. 
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Tabela 1.5 Raios iônicos (em ângstrons)* 


Lit Be” в” N” o” F 

0,59(4) 0,27(4) 0,12(4) 1,71 1,35(2)  1,28(2) 

0,76(6) 1,38(4) 1,31(4) 
1,40(6) 1,33(6) 
1,42(8) 

Na* Ма” AI p> 5° cr 

0,99(4) 0,49(4) 0,39(4) 2,12 1,84(6) 1,67 

1,02(6) 0,72(6) 0,53(6) 

1,16(8) 0,89(8) 

к Ca” Ga” А5” Se” Br 

1,38(6) 1,00(6) 0,62(6) 2,22 1,84(6) 1,67(6) 

1,51(8) 1,12(8) 


1,59(10) 1,28(10) 
1,60(12) 1,35(12) 


Rb* Sr” Іп Sn” Sn“ Te” Г 
1,49(6) 1,16(6) 0,79(6) 0,69(6) 2,21(6) 20,6(6) 
1,60(8) 1,25(8) 0,92(8) 1,22(8) 

1,73(12) 1,44(12) 

Cs! Ва” т 

1,67(6) 1,49(6) 0,88(6) 

1,74(8) 1,56(8) 


1,88(12) 1,75(12) 


* Ов números entre parênteses são os números de coordenação do íon. 1 А = 100 pm. 
Fonte: R.D. Shannon, Acta Crystallogr. A32, 751 (1976). Os raios do fon МН," hexa-coordenado é 
aproximadamente 1,46 À. 


(b) Energia de ionização 

A facilidade com que um elétron pode ser removido de um átomo é medida pela sua 
energia de ionização, Z, a energia mínima necessária para remover um elétron de um 
átomo na fase gasosa: 


А(8) —ЭА* (6) +е7(8) = E(A*,8)- E(A,g a 


A primeira energia de ionização, Z,, é a energia de ionização do elétron ligado me- 
nos firmemente ao átomo neutro; a segunda energia de ionização. Г., é a energia de 
ionização do cátion resultante, e assim por diante. 

A energia de ionização é expressa em eletronvolts (eV), onde 1 eV é a energia ad- 
quirida por um elétron quando é submetido a uma diferença de potencial de 1 V. Esta 
energia é igual a e x (1 У); assim, é fácil deduzir que 1 eV é equivalente a 96.485 kJ 


-1 
mol”. 
A energia de ionização do átomo de H é 13,6 eV; então, remover um elétron do 


átomo de hidrogênio é equivalente a arrastar o elétron em uma diferença de potencial 
de 13,6 V. Em cálculos termodinâmicos é mais conveniente usar a entalpia de ioniza- 
cáo, a entalpia-padráo do processo escrito na equagáo 8, normalmente a 298 K. A en- 
talpia de ionização molar é maior do que a entalpia de ionização pelo fator + RT." En- 
tretanto, devido ao fato de RT ser equivalente a 2,5 kJ mol! (correspondendo a 0,026 
eV) à temperatura ambiente e as energias de ionização serem da ordem de 10° — 10" kJ 
mol” (1 — 10 eV), a diferença entre a energia de ionização e a entalpia pode freqiien- 
temente ser ignorada . Neste livro expressamos as energias de ionização em eletron- 
volts e as entalpias de ionização em quilojoule por mol. 


5 Esta diferença deriva da mudança na temperatura (à pressão constante) де 7 = 0 (considerado implicita- 
mente para /) para a temperatura T (normalmente 298 К) ao qual o valor de entalpia se refere, e a substitui- 
ção de 1 mol de partículas gasosas por 2 mol nesta última temperatura. 
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Tabela 1.6 Primeira e segunda energias de ionização ( e algumas superiores) dos elementos 
(em elétron-volts”) 


H He 

13,60 24,59 
54,51 

Li Be B с М О Е Ме 
5,32 9,32 8,30 11,26 14,53 13,62 17,42 21,56 
75,63 18,21 25,15 24,38 29,60 35,11 34,97 40,96 
122,4 153,85 37,93 47,88 . 47,44 54,93 62,70 63,45- 

259,30 

Ма Ма Al Si P 5 СІ Аг 

5,14 7,64 5,98 8,15 10,48 10,36 12,97 15,76 


47,28 15,03 18,83 16,34 19,72 23,33 23,80 27,62 
71,63 80,14 28,44 33,49 30,18 34,83 39,65 40,71 


к ае 


119,96 
K Ca Ga Ge As Se Br Kr 
4,34 6,11 6,00 7,90 9,81 9,75 11,81 14,00 
31,62 11,87 20,51 15,93 18,63 21,18 21,80 24,35 
45,71 50,89 30,71 34,22 28,34 30,82 36,27 36,95 
Rb Sr In Sn Sb Te І Хе 
4,18 5,69 5,79 7,34 8,64 9,01 10,45 12,13 
27,28 11,03 18,87 14,63 18,59 18,60 19,13 21,20- E 
40,42 43,63 28,02 30,50 25,32 27,96 33,16 32,10 E 
Cs Ba т! РЬ Bi Po At Rn % 
3,89 5,21 6,11 7,42 7,29 8,42 9,64 10,74 | 
25,08 10,00 20,43 15,03 16,69 18,66 16,58 
35,24 37,51 29,83 31,94 25,56 27,98 30,06 
С5 
5,28 
10,15 
‚34,20 


* Рага converter para kJ то”, multiplique por 96,485. Ver Apêndice 1 рага uma lista mais longa. 
Fonte: С.Е. Moore, Atomic energy levels, NBS Circular 487 (1949-58). 


Figura 1.22 Variação das primeiras energias de ionização ao longo da tabela periódica. 
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De um modo geral, a energia de ionização de um elemento é determinada pela 
energia do orbital ocupado mais elevado no estado fundamental do átomo. As primei- 
ras energias de ionização variam de forma sistemática pela tabela periódica (Tabela 1.6 
e Figura 1.22), sendo menor no lado inferior esquerdo (próximo ao césio) e maior pró- 
ximo ao lado superior direito (próximo ao hélio). A variação segue o padrão da carga 
nuclear efetiva já mencionado, relacionado com o princípio da construção, e (como 
mostrado pela própria Z,,) há algumas modulações discretas que surgem do efeito das 
repulsões elétron-elétron dentro da mesma camada. As energias de ionização também 
se correlacionam fortemente com o raio atômico; os elementos que possuem pequenos 
raios atômicos geralmente também possuem altos valores de energia de ionização. 
Uma explicação desta correlação é que para um átomo pequeno um elétron está próxi- 
mo ao núcleo e experimenta uma forte atração Coulômbica. 

Algumas diferenças na energia de ionização podem ser prontamente explicadas. 
Um exemplo é a observação de que a primeira energia de ionização do boro é menor 
do que a do berílio, apesar de o primeiro possuir carga nuclear maior. Esta anomalia é 
explicada observando-se que no boro o elétron mais externo ocupa o orbital 2p e está 
menos fortemente ligado do que no orbital 25. Como resultado. o valor de 1, apresenta 
um valor menor. O decréscimo entre nitrogênio e oxigênio tem uma explicação leve- 
mente diferente. A configuração dos dois átomos é: 


N: [Hej2s'2p' 2p' 2p!. O [Не]2572р\д2р\,2р!. 


Vemos que, no átomo de O dois elétrons ocupam o mesmo orbital 2p. Eles estão tão 
próximos que se repelem fortemente, e, esta repulsão forte compensa a carga nuclear 
maior. Outra contribuição para esta diferença é a menor energia do íon O* em razão da 
sua configuração 2522р?: como vimos, uma subcamada semipreenchida possui uma 
energia relativamente baixa (Figura 1.23). 
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Exemplo 1.5 Avaliando a energia de ionização 
Avalie o decréscimo na primeira energia de ionização entre o fósforo e o enxofre. 


Resposta: As configurações do estado fundamental dos dois átomos são: 


Р: [NeJ3s'3p',3p',3p'. S: [Nel3s'3p” 3p'3p", 


Como no caso análogo do N e do O, na configuração do estado fundamental do S, dois 
elétrons estáo presentes em um dos orbitais 3p. Eles estáo táo próximos que se repe- 
lem fortemente, e este aumento ra repulsáo compensa o efeito da carga nuclear maior 
do S comparada à do P. Semelhante à diferença entre N e O, a subcamada semipreen- 
chida do S* também contribui para o abaixamento da energia do íon e assim para a 
energia de ionização menor. 


Teste seus conhecimentos 1.5 Avalie o decréscimo na primeira energia 
de ionização entre o flúor e o cloro. 
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Quando flúor е neônio são formados, os últimos elétrons entram em orbitais que 
já estão semipreenchidos, e continua a tendência na energia de ionização a partir do 
oxigênio. Os valores maiores da energia de ionização destes dois elementos refletem o 
valor alto de Z,,. O valor de 7, diminui rapidamente do neônio ao sódio à medida que о 
elétron mais externo ocupa a próxima camada com um aumento do número quântico 
principal e desta forma se afasta do núcleo. 


% Esta aproximação é válida se os elétrons remanescentes após a ionização não se ajustam à sua distribui- 
ção espacial significativamente. Para a ionização do He, por exemplo, a energia de ionização é a diferença em 
energia entre He e He” e, como o elétron no Не“ está muito mais firmemente ligado do que está no He, a ener- 
gia de ionização não pode ser atribuída somente à energia do orbital monoeletrônico do átomo neutro. 


Átomo fon 


` Se ы, 
semipreenchida 


Energia 


-.-Егегаіа de 


ionização 
Е раче Repulsão 


elétron-elétron 


О [неј 2р“ 0° {неј2:22р? А 


Figura 1.23 Variações de energia аѕѕосіа- 
das à energia de ionização de um átomo de 
oxigênio. Dois fatores contribuem para o de- 
créscimo entre o nitrogênio e o oxigênio. Um 
é a repulsão entre os dois elétrons em um 
orbital 2р em um átomo neutro. O outro é а 
energia relativamente baixa da subcamada 
2p semipreenchida do átomo ionizado. 
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28) ХА) жаз 5(п) 6(Т) 
Periodo 


Figura 1.24 Primeira, segunda e terceira 
energias de ionização dos elementos do 
Grupo 13/11. As energias de ionização su- 
cessivas aumentam, mas não há um padrão 
claro do decréscimo da energia no grupo. 


Outro padrão, nas energias de ionização dos elementos, de importância considerá- 
vel em química inorgânica é que ionizações sucessivas de uma espécie requerem ener- 
gias maiores. Assim, a segunda energia de ionização de um elemento (a energia neces- 
sária para remover um elétron de um cátion E”) é maior do que a sua primeira, e a sua 
terceira energia de ionização é ainda maior. А explicação é que, quanto maior a carga 
positiva das espécies, maior a energia necessária para remover um elétron daquelas es- 
pécies. A diferença na energia de ionização é muito grande quando о elétron é remo- 
vido de uma camada mais interna do átomo (como é o caso para a segunda energia de 
ionização do lítio e qualquer um dos seus congêneres) porque o elétron deve ser extraí- 
do de um orbital compacto, no qual ele interage fortemente com o núcleo. А primeira 
energia de ionização do lítio, por exemplo, é igual a 5,3 eV, mas a segunda energia de 
ionização é 75,6 eV, mais do que dez vezes maior. 

O padrão das energias de ionização sucessivas para um grupo não é simples. À Fi- 
gura 1.24 mostra a primeira, a segunda e a terceira energia de ionização para o grupo 
do boro (Grupo 13ЛП). Embora elas estejam na ordem esperada Г, < 7. < I, a forma de 
cada curva não sugere uma tendência simples. O que aprendemos com isto é que, sem- 
pre que um argumento não se aplica sobre a tendência nas diferenças pequenas da 
energia de ativação, é melhor consultar aos valores numéricos verdadeiros do que ten- 
tar adivinhar o porquê. 


Аз primeiras energias de ionização variam sistematicamente ao longo do período da tabe- 
la periódica (Tabela 1.6 e Figura 1.22), sendo menor no canto inferior esquerdo (próximo 
ao césio) e maior próximo ао canto superior direito (próximo ao hélio). lonizagOes suces- 
sivas de uma espécie requerem energias maiores, 


(c) Afinidade eletrônica 
A entalpia por ganho de um elétron, A,H”, é a variação da entalpia padrão por mol 
de átomos quando um átomo na fase gasosa ganha um elétron: 


Ag9te(Yg>A (gg AH? 


O ganho de elétron pode ser exotérmico ou endotérmico. Embora o termo apropriado 
termodinamicamente seja a entalpia por ganho de um elétron, muito da química inor- 
gânica é discutido em termos de uma propriedade próxima relacionada, a afinidade 
eletrônica, E,, de um elemento (Tabela 1.7), que é a diferença de energia: 


E, = E(A,g)- E(A ,8) (9) 


Tabela 1.7 Afinidades eletrônicas dos elementos do grupo principal (em e:stron-volts"). 


H He 
0,754 -0,5 
Li Be B с М о Е Ме 
0,618 <0 0,277 1,263 -0,07 1,461 3.399 -1,2 
dl -8,75 
Na Mg Al Si P 5 СІ Аг 
0,548 <0 0,441 1,385 0,747 2,077 3,617 -1,0 
5,61 | 
K Ca Ga Ge As Se Br Kr 
0,502 +0,02 0,30 1,2 0,81 2,021 3,365 -1,0 
Rb Sr In Sn Sb Te ! Хе 
0,486 +0,05 0,3 1,2 1,07 1,971 3.059 -0,8 


* Рага converter para kJ mol”, multiplique por 96,485. 

Os primeiros valores referem-se à formação do íon Х a partir do seu átomo neutro; о segundo valor, à forma- 
ção de X* de Х. 

Fonte: Н. Hotop e W,C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref. Data 14, 731 (1985). 
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Em T = 0, a afinidade eletrônica é o negativo da entalpia por ganho de um elétron.” 
Um valor de afinidade eletrônica positiva indica que o íon À tem enereig menor, mais 
negativa, e deste modo mais favorável do que a de um átomo neutro А.“ De forma se- 
melhante às entalpias e energias de ionização, usaremos as afinidades eletrônicas em 
eletronvolts e as entalpias por ganho de um elétron em quilojoules por mol. 

A afinidade eletrônica de um elemento é determinada em grande parie pela ener- 
gia do orbital mais baixo não-preenchido (ou semipreenchido) do átomo no seu esta- 
do fundamental. Este orbital é o segundo dos dois orbitais de fronteira de um átomo, 
seu parceiro sendo o orbital atômico preenchido de mais alta energia. Os orbitais de 
fronteira são os sítios de muitas das mudanças nas distribuições eletrônicas quando as 
ligações se formam, e veremos sua importância à medida que o texto prossegue. Um 
elemento possui uma alta afinidade eletrônica se o elétron adicional pode entrar numa 
camada onde ele experimenta uma carga nuclear efetiva forte. Este é o caso para os 
elementos do topo direito da tabela periódica, como já havíamos explicado. Deste mo- 
do, para os elementos próximos ao flúor (especialmente oxigênio, nitrogênio e cloro, 
mas não os gases nobres), podemos esperar afinidades eletrônicas mais elevadas. A se- 
gunda entalpia por ganho de um elétron, a mudança de entalpia para a fixação do se- 
gundo elétron a um átomo inicialmente neutro, é sem dúvida positiva. porque a repul- 
são eletrônica excede a atração nuclear. 


As afinidades eletrônicas são maiores para elementos próximos ao flúor na tabela periódica. 


Exemplo 1.6 Avaliando a variação na afinidade eletrônica 


Avalie o grande decréscimo na afinidade eletrônica entre o lítio e o berílio. apesar do 
aumento na carga nuclear. 


Resposta: As configurações eletrônicas dos dois átomos são [Не]25' e (HeJ25”. O elé- 
tron adicional entra no orbital 25 do lítio, mas ele deve entrar no orbital 2р do berílio, 
e deste modo está muito menos ligado. De fato, a carga nuclear está táo bem blindada 
no berílio que o ganho de um elétron é endotérmico. 
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. Teste seus conhecimentos 1.6 Avalie o decréscimo na afinidade 
eletrônica entre carbono e nitrogênio. 


(d) Eletronegatividade 


A eletronegatividade, у (chi), de um elemento é o poder de um átomo de um elemen- 
to de atrair elétrons quando faz parte de um composto. Se um átomo tem uma tendên- 
cia forte para adquirir elétrons, diz-se que é altamente eletronegativo (semelhante aos 
elementos próximos ao flúor). Se ele tem a tendência de perder elétrons (semelhante 
aos metais alcalinos), diz-se que é eletropositivo. À eletronegatividade tem numero- 
sas aplicações, e será usada como argumento durante este texto: na descrição das ener- 
gias de ligação, nas predições das polaridades de ligações e moléculas e, na racionali- 
zação dos tipos de reações que as substâncias sofrem. 

A eletronegatividade de-um elemento tem sido definida de muitas maneiras dife- 
rentes e sua interpretação correta ainda é motivo de debate.” Similarmente. tem havi- 
do uma variedade de tentativas para formular uma escala quantitativa de eletronegati- 
vidade. A formulação original de Linus Pauli (a qual resulta nos valores denominados 


7. Especificamente, AH? = -Е, – 3 ВТ. А contribuição $ RT é normalmente ignorada. 


1 Estar alerta para о fato que algumas pessoas identificam afinidade eletrônica como a enta'ziz ganha por 
um elétron, assim, irracionalmente, uma afinidade eletrônica positiva indica que A” tem uma e ia maior, 


menos favorável, do que А. 
9 Para experimentar o sabor deste debate, ver: R.G. Pearson, Acc, Chem. Res. 23, 1 (1990). and L.C. Allen, 


Acc. Chem. Res. 23, 23 (1990). 
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Tabela 1.8 Eletronegatividades de Pauling (em itálico), xp, e de Mulliken, Хм 


H He 
2,20 
3,06 55 
Li Be B с N О Е Ме 
0,98 1,57 2,04 `2,55 3,04 3,44 3,98 
1,28 1,99 1,83 2,67 3,08 3,22 4,43 4,60 
Na Mg А! бі Р s ci Ar 
0,93 1,31 161 1,90 > 2,19 2,58 3,16 
1,21 1,53 1,37 2,03 2,39 2,65 3,54 3,36 
К Са Са Се As Se Br Kr E 
0,82 1,00 1,81 2,01 2,18 2,55 2,96 3,0 5 
1,03 1,30 1,34 1,95 2,26 2,51 3,24 2,98 { 
Rb Sr In Sn Sb Te | Хе н 
0,82 0,95 1,78 1,96 2,05 2,10 2,66 2,6 ! 
0,99 1,21 1,30 1,83 2,06 2,34 2,88 2,59 і 
Св Ва ТІ Pb Bi 
0,79 0,89 2,04 2,33 2,02 


Fonte: Valores de Pauling: A.L. Aired, J. Inorg. Nucl. Chem. 17, 215 (1961); L.C. Allen e J.E. Huheey, Ibid., 42, 
1523 (1980); valores de Mulliken: L.C. Allen, J. Am. Chem. Soc. 111, 9003 (1989). Os valores de Mulliken 
estão na faixa dos valores de Pauling. 


$ 
$ 
Н 
Б 
% 
E 
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Xp na Tabela 1.8 e ilustrados na Figura 1.25) aproxima-se dos conceitos relacionados à 
formação de ligações, energética da que será parte do Capítulo 3. Uma definição mais 

. dentro do contexto deste capítulo, no sentido de que está baseada nas propriedades dos 
átomos, foi proposta por Robert Mulliken. Ele observou que, se um átomo possui uma 
energia de ionização alta, 7, e uma afinidade eletrônica alta, E, então ele terá uma 
maior capacidade de adquirir elétrons do que de perder elétrons quando o mesmo fizer 
parte de um composto, e deste modo será classificado como altamente eletronegativo. 
Ао contrário, se sua energia de ionização е afinidade eletrônica forem baixas, então o 
átomo tenderá a perder elétrons e deste modo será classificado como eletropositivo. 
Estas observações motivaram a definição da eletronegatividade de Mulliken, x, co- * 
mo o valor médio da energia de ionização e da afinidade eletrônica do elemento: 


1 
Xu =70+Е,) (10) 


Figura 1.25 Variação da eletronegatividade de Pauling ao longo da tabela periódica. 
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Se ambos / e E, são altos, então a eletronegatividade é alta; se ambos são baixos, então 
a eletronegatividade é baixa. 

A dificuldade na definição da eletronegatividade de Mulliken é que a energia de 
ionização e a afinidade eletrônica por definição relacionam-se ao estado de valência, 
com a configuração eletrônica do átomo que se supõe que ele terá quando fizer parte 
de uma molécula, Deste modo, algum cálculo é requerido, porque a energia de ioniza- 
ção e a afinidade eletrônica a serem usadas para calcular x, são misturas de vários es- 
tados reais do átomo. Não necessitamos calcular, mas os valores resultantes dados na 
Tabela 1.8 podem ser comparados com os valores de Pauli. As duas escalas estão pra- 
ticamente alinhadas. Uma conversão razoavelmente segura entre estas duas é: 


Xp =135Хм —1,37 (11) 


Devido ao fato de os elementos próximos ao flúor serem aqueles com energias de io- 
nização altas е apreciáveis afinidades eletrônicas, eles possuem as eletronegatividades 
de Mulliken maiores. Desde que x,, depende dos níveis de energia atômicos - e em 
particular da localização dos orbitais de fronteira (Figura 1.26) – a eletronegatividade 
de um elemento é alta se os dois orbitais de fronteira de seus átomos possuírem baixa 
energia. 

Várias definições alternativas de eletronegatividade “atômica” foram propostas. 
Uma escala bastante utilizada, sugerida por A.L. Allred e E. Rochow, está baseada no 


aspecto de que a eletronegatividade é determinada por um campo elétrico na superfí- . 


cie de um átomo. Como sabemos, um elétron em um átomo experimenta uma carga 
nuclear efetiva 2,, O potencial Coulómbico na superfície deste átomo é proporcional 
а Z,!r, е o campo elétrico é proporcional a Zdr. Na definição de Alred-Rochow de 
eletronegatividade, x ar é proporcional a este campo, com r sendo o raio covalente do 
átomo: 


0,3590Z,, 


Xar = 0,744 + т 
(7 / AY 


(12) 


As constantes numéricas foram escolhidas para que valores comparáveis às eletrone- 


gatividades de Pauling fossem obtidas. De acordo com a definição de Alred-Rochow, 
elementos com eletronegatividade alta são aqueles com carga nuclear efetiva alta е raio 
covalente pequeno: esses elementos estão próximos ao flúor. Os valores de Alred-Ro- 
chow são próximos aos da eletronegatividade de Pauling e são úteis para discutir a dis- 
tribuição eletrônica nos compostos. 


A eletronegatividade de um elemento é o poder do átomo de um elemento atrair elétrons 
quando faz parte de um composto; de acordo com a definição de Mulliken, a eletronegati- 
vidade de um elemento é a média da energia de ionização e da afinidade eletrônica e con- 
segiientemente a energia média dos orbitais de fronteira do átomo. 


(e) Polarizabilidade 


A polarizabilidade, о, de um.átomo é a sua habilidade de ser distorcido por um cam- 
po elétrico (tal como aquele do íon vizinho). Um átomo ou íon (mais geralmente, um 
ânion) é altamente polarizável se sua distribuição eletrônica pode ser prontamente dis- 
torcida, como no caso de um orbital atômico não-preenchido aproximar-se de orbitais 
preenchidos de energia mais alta. Isto é, a polarizabilidade é alta se a separação dos or- 
bitais de fronteira for pequena e a polarizabilidade será baixa se a separação dos orbi- 


%%%4...... ТЕТІКТІ 424...» „лж аж ее бажа, e... 


2 Apolarizabilidade está relacionada com a quantidade empírica denominada inflexibilidade. 


Limite de ionização 
T 


Energia 


(a) (b) 


Figura 1.26 Interpretação da eletronegati- 
vidade e polarizabilidade de um elemento em 
termos das energias dos orbitais de fronteira 
(orbitais atômicos mais alto preenchido e o 
mais baixo não-preenchido). A eletronegativi- 
dade é alta quando os orbitais de fronteira se 
situam abaixo, em energia. A polarizabilidade 
é alta quando os orbitais de fronteira estão 
próximos. (a) x Baixo , а baixo; (Б) у alto, о 
alto. 
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tais de fronteira for grande (ver Figura 1.26). Os orbitais de fronteira com pequena se- 
paração são encontrados tipicamente em átomos e íons grandes, pesados, tais como os 
átomos e íons dos metais alcalinos mais pesados e halogênios mais pesados; assim, são 
os mais polarizáveis. Átomos pequenos, leves, tais como os átomos e fons próximos ао 
flúor, têm níveis de energia muito espaçados; assim, são menos polarizáveis. 


Um átomo ou íon polarizável é aquele com orbitais de fronteira que possuem energias pró- 
ximas; átomos е íons grandes, pesados, tendem a ser altamente polarizáveis. 


Leitura complementar 


Р.А. Cox, The elements: their origin, abundance, and distribution. 
Oxford University Press (1989). Abordagem concisa e agradável. 


G. P. Wulfsbers. Periodic table trends in the properties of the ele- 
ments. In Encyclopedia of inorganic chemistry (ed. R.B. King), Vol, 
16, pp. 3079-91. Wiley, New York (1994). 


К. J. Puddephatt and Р.К. Monaghan, The periodic table of the elements. 
Oxford University Press ( 1986). Uma visão elementar da estrutura da ta- 
bela periódica e das tendências nas propriedades dos elementos. 


P. W. Atkins, Physical chemistry, Oxford University Press апа W.H. 
Freeman et Co, New York (1998). Os capítulos 11 e 12 introduzem os 
princípios da estrutura atômica. 


Exercícios 


1,1 Escreva as equações balanceadas para as seguintes reações nu- 
cleares (mostre emissão de excesso de energia como um fóton de ra- 
diação eletromagnética, ү): (a) UN + “Не para produzir по; (b) PC + 
p para produzir `N; (с) "№ + n para produzir Не °С. (a última rea- 
ção produz concentração no estado estacionário de ЭН radioativo na 
atmosfera superior). 


1.2 Uma possível fonte de nêutrons para o processo de captura de 
nêutrons mencionada no texto é a reação de “Ne com partículas @ pa- 
ra produzir “Mg e nêutrons. Escreva a equação balanceada para a rea- 
ção nuclear. 


1.3 Sem consultar o material de referência, desenhe a tabela perió- 
dica com os números dos grupos e os períodos, e identifique os blo- 
cos s ер. Identifique quantos elementos você puder. (à medida que 
você progride em seus estudos de química inorgânica, identifica as 
posições de todos os elementos dos blocos s, p e d associando-as na 
tabela periódica às suas propriedades químicas.) 


1.4 Ооа! є a razão da energia de um íon He” no estado fundamental 
ma 2 2 
em relação à do íon Ве”? 


1.5 A energia de ionização do H é 13,6 eV. Qual é a diferença em 
energia entre os níveisn= 1еп= 6? 


1.6 Qual а relação possível entre os números quânticos de mo- 
mento angular e o número quântico principal? 


1.7 Quantos orbitais há numa camada de número quântico principal 
n ? (Sugestão: comece com п = 1,2 е 3 e veja se você pode reconhe- 
cer o padrão.) 


P. W. Atkins, Quanta: а handbook of concepts. Oxford University 
Press (1991). Uma coletânea de considerações nio-matemáticas dos 
conceitos de química quântica, organizados como uma enciclopédia. 


J. Emsley, The elements. Oxford university Press (1998). Uma útil co- 
letánea de dados e informações em formato de bolso. 


D. M.P. Mingos, Essential trends in inorganic chemistry. Oxford Uni- 
versity Press (1998). Uma visão das tendências na estrutura e ligações 
ao longo da tabela periódica. 


1.8 Usando um esboço dos orbitais 2s e 2p, estabeleça a diferença 
entre: (a) função de onda radial, (b) função de distribuição radial, e 
(c) função de onda angular. 


-1.9 Compare a primeira energia de ionização do cálcio com a do 


` zinco. Explique a diferença em termos do balanço entre a blindagem 


com o aumento dos números de elétrons d e o efeito do aumento da 
carga nuclear. 


1.10 Compare as primeiras energias de ionização do estrôncio, bá- 
rio e rádio. Relacione a irregularidade à contração lantanídica. 


1.11 А segunda energia de ionização de alguns elementos do perío- 
do 4 são: 


Ca Sc Ti У Сг Mn 
11,87 12,80 13,58 14,15 16.50 15,64eV 


Identifique o orbital em que ocorre a ionização e explique a tendência 
nos valores. 


A 


1.12 Dé as configurações eletrônicas do estado fundamental de (а) С, 
(b) F, (с) Ca, (d) Ga”, (e) Bi, (P) Pb”... 


1.13 Dé as configurações eletrônicas do estado fundamental de (a) 
Sc, (b) №", (с) Mn”, (d) Cr”, (e) Со”, (P) Сте, (g) Cu, e (h) ба”, 


1.14 Dé as configurações eletrônicas do estado fundamental de (а) 
W, (b) Rh”, (с) Eu”, (d) Еш”, (e) VÊ, (0 Mo”. 


1.15 Estime as tendências, elemento por elemento, ao longo do Pe- 
ríodo 3 em relação a: (a) energia de ionização, (b) afinidade eletrônica, 
e (c) eletronegatividade. 


a A nisi 


TESIS ке ae ы ora 


ep 


ipsum 


ACLARAN o co es 


ESTRUTURA ATÔMICA 53 


1.16 Explique por que dois elementos do Grupo 5, o nióbio (Período 


5) e o tântalo (Período 6), possuem o mesmo raio metálico. 


117 Discuta a tendência nas eletronegatividades ao longo do Регіо- 
do 2 do lítio ao flúor. Você pode explicar a diferença em detalhes da 
tendência na energia de ionização? 


Problemas 


1.1 Mostre que um átomo com a configuração eletrônica ns np pos- 

sui simetria esférica. O mesmo é verdadeiro para um átomo com a 
= (ЖҮРЕ; 

configuração ns пр ? 


1.2 De acordo com a interpretação de Bom, a probabilidade de en- 
contrar um elétron em um elemento de volume ат é proporcional a 
ww dt. (a) Qual é a localização mais provável de um elétron em um 
átomo de H neste estado fundamental? (b) Qual é a distância mais 
provável do núcleo e qual é a razão desta diferença? (c) Qual é a dis- 
tância mais provável de um elétron 25 estar do núcleo? 


1.3 As energias de ionização do rubídio e da prata são respectiva- 
mente 4,18 eV e 7,57 eV. Calcule as energias de ionização de um áto- 
mo de Н com seu elétron nos mesmos orbitais destes dois átomos е es- 
time as diferenças entre os valores. 


14 Quando uma radiação de 58,4 nm de uma lâmpada de descarga 
de hélio é dirigida a uma amostra de criptônio, elétrons são expulsos 
com uma velocidade de 1,59 x 10 ms”. A mesma radiação expulsa 
elétrons de átomos de rubídio com uma velocidade de 2,45 х 1061571. 
Quais são as energias de ionização (em eV) dos dois elementos? 


1.5 Analise os propósitos anteriores e atuais da contrução da tabela 
periódica: Você deve considerar as tentativas de arranjar 05 elementos 
‚ет hélices e cones. Quais são, em sua opinião, as vantagens e desvan- 
tagens dos vários arranjos. 


1.6 А decisão sobre quais elementos pertenceriam ao bloco f tem si- 
do assunto controverso. Uma determinada posição foi defendida por 
W.B, Jensen (J. Chem. Educ. 59, 635(1982)). Resuma a controvérsia 
e os argumentos de Jensen, 


1.18 Identifique os orbitais de fronteira do átomo de Be. 


1.19 Compare a tendência geral da energia de ionização, raio atômi- 
co e eletronegatividade. Identifique as semelhanças. 


17 As abundâncias naturais dos elementos adjacentes na tabela pe- 
пбйса normalmente diferem de um fator de dez ou mais. Explique 
este fenômeno. 


1.8 Balanceie a seguinte reação nuclear: “¿Cm + СС ——=>___+5¿n 
1.9 Explique como você determinaria se a reação nuclear do Proble- 
ma 1.8 corresponde à liberação de energia ou não, usando dados que 


você procuraria em tabelas. 


1.10 Considere o processo de blindagem em átomos, usando o Be 
сото um exemplo. O que está sendo blindado? Do que é blindado? O 
que está blindando? 


1.11 Em geral, as energias de ionização aumentam ao longo do pe- 
ríodo da esquerda para a direita. Explique por que a segunda energia 
de ionização do crômio é maior, não inferior, aquela do manganês. 


1.12 Desenhe no papel dois orbitais d no plano ху como projeções 
planas. Indique em cada desenho a função matemática apropriada e 
inclua um par de eixos de coordenada cartesiana. Indique os lóbulos 
dos orbitais corretamente com os sinais + (positivo) e — (negativo). 


1.13 Duas propostas têm sido sugeridas, várias vezes, para que se- 
jam incluídos no Grupo 3 os seguintes elementos: (a) Sc, Y, La, Ac; 
(Б) Sc. Y. Lu, Lr. Devido ao fato de o raio iônico influenciar fortemen- 
te as propriedades químicas dos elementos metálicos, pensou-se que 
ele poderia ser usado como um critério para о arranjo periódico des- 
ses elementos. Usando este critério, descreva qual dessas segiiências é 


prefenda. 


O empacotamento de esferas 


2.1 
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2.3 


Células unitárias e a descrição da 
estrutura cristalina 


O empacotamento compacto de esferas 
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empacotamento compacto 
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empacotamento compacto 
Polimorfismo de metais 

Raios atômicos de metais 
Ligas 


Sólidos iônicos 


2.9 


2.19 
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Características das estruturas dos sólidos 


iónicos 

A racionalizacáo de estruturas 

A energética das ligações iônicas 
Consequências das entalpias de rede 


Leitura complementar 


Exercícios 


Problemas 


Este capítulo oferece uma visão dos padrões adotados por áto- 
mos e íons em sólidos simples e explica por que ит arranjo é pre- 


ferido em relação a outro. Começamos com o modelo mais sim- 


ples, no qual átomos são representados por esferas e a estrutura 
do sólido é o resultado do empilhamento das esferas de forma 
densa. Este arranjo de empacotamento compacto fornece uma 
boa descrição de muitos metais e um ponto de partida para a dis- 
cussão de ligas e sólidos iônicos. Desta forma, observamos que 
as estruturas de muitos sólidos podem ser expressas em termos 
da ocorrência de tipos estruturais pouco comuns. Esta classifica- 
ção simplifica enormemente a tarefa de recordar as estruturas 
dos sólidos. Além disso, alguns tipos estruturais são mais prová- 
veis quando a ligação no sólido possui caráter parcialmente co- 
valente e algumas das tendências no tipo estrutural, consegiien- 
temente, correlacionam-se com as posições dos átomos consti- 
tuintes na tabela periódica. A última parte do capítulo descreve 
alguns parâmetros utilizados para racionalizar as tendências na 
estrutura. Esses argumentos também sistematizam a discussão 
das estabilidades térmicas e solubilidades dos sólidos iônicos. 


O tipo mais elementar de ligação química é a ligação metálica 
na qual os átomos de um único elemento perdem um ou mais 
elétrons. À força da ligação surge da atração desses elétrons е os 
cátions resultantes da saída dos elétrons. As propriedades mais 
conhecidas dos metais surgem da natureza da ligação: metais são 
maleáveis e dúcteis porque os elétrons podem ajustar-se rapida- 
mente à mudança dos cátions para uma nova posição, e eles são 
lustrosos porque os elétrons podem responder quase livremente 
a uma onda incidente de radiação eletromagnética e refleti-la. 
Devido ao fato de a ligação metálica depender da perda de elé- 
tron, ela é característica de elementos com baixas energias de io- 
nização, aqueles localizados à esquerda da tabela periódica, ao 
longo do bloco d e para uma parte dos elementos do bloco p que 
se localizam próximos ао bloco d, 

Não muito mais complexa do que a ligação metálica é a liga- 
ção iônica, na qual íons de diferentes elementos estão unidos em 
um arranjo rígido, simétrico, resultante da atração entre suas car- 
gas opostas. A ligação iônica também depende da perda de elé- 
tron, de forma que ela é encontrada tipicamente em compostos 
de metais com elementos eletronegativos. Entretanto, existem 
muitas exceções: nem todos os compostos de metais são iônicos 
e alguns compostos de não-metais (tal como o nitrato de amônio) 
são iônicos. 
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Figura 2.1 Um sólido bidimensional e 
duas escolhas de células unitárias. O cristal 
inteiro é reproduzido por deslocamentos 
trans'zcionais de qualquer célula unitária, 
mas (а) é normalmente preferida porque exi- 
be a simetria máxima da estrutura, enquan- 
to qus (D) não o faz. 


O empacotamento de esferas 


A característica mais marcante de compostos metálicos e iônicos é o arranjo adotado 
pelos átornos e íons que formam um cristal; inicialmente, abordaremos este aspecto. O 
arranjo de átomos ou fons em estruturas simples pode freqlientemente ser representa- 
do por diferentes arranjos de esferas rígidas. As esferas usadas para descrever sólidos 
metálicos representam os átomos neutros, porque cada cátion ainda está rodeado pelo 
seu complemento de elétrons. As esferas usadas para descrever sólidos iônicos repre- 
sentam cátions е ânions, porque houve uma transferência real de elétrons de um tipo 
de átomo ao outro. 


2.1 Células unitárias e a descrição da estrutura cristalina 


Pode-se considerar que o cristal de um elemento ou de um composto é constituído de 
unidades assimétricas regularmente repetidas, que podem ser átomos, moléculas ou 
íons. O espaço da rede é o padrão formado pelos pontos que representam as localiza- 
ções desses elementos estruturais. Formalmente, o espaço de rede é um arranjo de pon- 
tos tridimensional, infinito, onde cada um está rodeado de forma idêntica por seus pon- 
tos vizinhos, os quais definem a estrutura básica do cristal. Em alguns casos, uma uni- 
dade assimétrica pode estar centrada no ponto de rede, mas isto não é necessário. А es- 
trutura cristalina é obtida pela associação de uma unidade assimétrica idêntica com 
cada ponto de rede. A célula unitária do cristal é uma região de lados paralelos ima- 
ginária da qual o cristal inteiro pode ser formado por deslocamento translacional (Fi- 
gura 2.1)", Existem diferentes maneiras de selecionar uma célula unitária, como o 
exemplo bidimensional mostrado na ilustração, mas é preferível escolher a célula mais 
próxima que exibe a maior simetria. Assim, a célula unitária na Figura 2.1a é preferi- 
da em relação àquela mostrada na Figura 2.1b: Uma célula unitária primitiva tem um 
ponto de rede em cada vértice e em nenhuma outra parte. 

Muitos sólidos metálicos e iônicos podem ser considerados como constituídos de 
entidades tais como átomos e íons, que podem ser representados como esferas rígidas. 
Se não há ligações covalentes direcionais, as esferas eletricamente neutras estão livres 
para se empacotarem tão próximas quanto a geometria permite e conseqiientemente 
adota uma estrutura de empacotamento compacto, na qual há o mínimo desperdício de 
espaço. Nas estruturas de empacotamento compacto de átomos idênticos, cada esfera 
possui doze vizinhos, o número mais próximo que a geometria permite, e as esferas 
ocupam menos de 26% do espaço disponível. Quando a ligação direcional é importan- 
te, as estruturas resultantes não estão distantes do empacotamento compacto e o nú- 
mero de coordenação (М.С.) de um átomo é menor do que 12. As atrações e repulsões 
entre as esferas carregadas usadas para representar os íons também têm um efeito pro- 
fundo no padrão de empacotamento, porém, também veremos que as estruturas de em- 
pacotamento compacto são normalmente um bom ponto de partida para a discussão 
desses sólidos. 


Uma célula unitária é uma subdivisão de um cristal que, quando empilhada sem rotação 
ou reflexão, reproduz o cristal. À estrutura de sólidos pode ser descrita em termos do em- 
pilhamento de esferas rígidas, representando os átomos ou íons. Numa estrutura de empa- 
cotamento compacto, há o mínimo desperdício de espaço. 


......... ЛЛК OO кө U SUMA O Sn pe a Can sus ras orou өш өзге 


Estruturas tridimensionais são frequentemente difíceis de ser visualizadas numa página bidimensional, 
mas modelos cristalinos ajudam a explicar os arranjos. À animação também facilita o entendimento das estru- 
turas tridimensionais. Uma fonte excelente de estruturas animadas é o CD-Rom Solid State Resources, JCE: 
Software, University of Wisconsin, Departament of Chemistry, 1101 University Ave; Madison, WI 53706-1396. 
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2.2 O empacotamento compacto de esferas 


Nós podemos descrever a formação de estruturas de empacotamento compacto de es- 
feras idênticas colocando as camadas bidimensionais umas sobre as outras. А primei- 
ra camada se inicia colocando-se uma esfera na depressão formada entre duas esferas 
adjacentes em contato, formando então um triângulo (1). А camada é então formada, 
continuando este processo de colocação de esferas unidas na depressão entre aquelas 
que já estão no lugar. Uma camada completa de empacotamento compacto consiste de 
esferas em contato, com cada esfera tendo seis vizinhos mais próximos no plano (Fi- 
оша 2.2). Este arranjo é mostrado рдг esferas de cor cinza-escuro na ilustração. 

A segunda camada (de coloração cinza-médio) é formada pela colocação de esfe- 
ras nos buracos da primeira camada. A terceira camada (de cor cinza-claro) pode ser 
assentada de duas maneiras e de modo idêntico pode originar dois politipos, ou estru- 
turas que são as mesmas em duas dimensões (neste caso, nos planos), más diferente na 
terceira. O número de coordenação é 12 para cada politipo.” 

Em um politipo, as esferas da terceira camada encontram-se acima das esferas da 
primeira. Este padrão de camada ABAB..., onde А simboliza camadas que têm esferas 
diretamente acima uma das outras e igualmente рага В, origina uma estrutura com · 
uma célula unitária hexagonal. e assim é denominado empacotamento compacto he- 
xagonal (ech*, Figura 2.3а). No segundo politipo, as esferas da terceira camada são 
colocadas sobre os buracos da primeira camada. A segunda camada cobre metade dos 
buracos da primeira camada e a terceira camada encontra-se acima dos buracos rema- 
nescentes. Este arranjo resulta em um padrão ABCABC..., onde С simboliza camadas 


1 Empacotamento compacto 


Figura 2.2 А formação de dois politipos de (a) A unidade hexagonal (ech) do 


Figura 2.3 


empacotamento compacto. (a) A terceira ca- 
mada reproduz a primeira, originando uma es- 
trutura ABA. (b) A terceira camada encontra-se 
acima dos espaços na primeira camada, origi- 
nando uma estrutura ABC. Os diferentes som- 
breados identificam as diferentes camadas de 
esferas idênticas. 


Cross AM a AnOr as O Ones CO OO apre sa penso ТЕ .... 


sólido empacotado compacto АВАВ... е (b) a ША , 
unidade cúbica (cfc) do polítipo АВСАВС... As 
variedades de tons das esferas correspondem 
às camadas mostradas na Figura 2.2. 


2 Mais adiante veremos que diferentes politipos podem ser formados. Os dois descritos aqui são casos es- 


peciais muito importantes. 


* N.deT. Em inglês, a sigla é hcp, hexagonal close-packed. 


58 QUIMICA INORGÂNICA 


2 Buraco octaédrico 


Figura 2.4 As localizações dos buracos 
octaédricos relativos aos átomos em uma 
estrutura cfc. Os buracos adquirem os no- 
mes das posições relativas dos pontos de 
rede ao seu redor, 


que possuem esferas diretamente acima umas das outras, mas não acima das camadas 
А ou В. Este padrão corresponde à estrutura com uma célula unitária cúbica (Fig. 
2.3b). Ele é o empacotamento cúbico compacto (ecc*) ou. mais especificamente, cú- 
bico de face centrada (cfc**; a origem deste nome será esclarecida mais tarde). 


e gi rt spa 


O empacotamento compacto de esferas idênticas pode resultar em uma variedade de poli- 
tipos, dos quais as estruturas de empacotamento hexagona! compacto e cúbico são as mais 
comuns. 


2.3 Buracos nas estruturas de empacotamento compacto 


A característica de uma estrutura de empacotamento compacto modelado por uma por- 
ção de esferas rígidas que capacita-nos a estender o conceito para descrever estruturas 
mais complicadas do que a dos metais elementares é a existência de dois tipos de bu- 
racos, ou espaço não ocupado. O espaço não ocupado na estrutura empacotada com- 
pacta corresponde a 26% do volume total da amostra”. Este valor é obtido consideran- 


É ж . 2 2 2. 
do uma célula unitária cfc composta de esferas de raios ғ. O lado da célula é g" ғ, as- 


sim, seu volume é 8722, Há o equivalente de quatro esferas inteiras dentro da célula 
unitária, de modo que o volume total que elas ocupam é (лғ ЖА fração ocupada é 
deste modo 161/83, ou 0,740. O tipo e a distribuição de buracos são importantes por- 
que muitas estruturas, incluindo aquelas de algumas ligas e muitos compostos iônicos, 
podem ser consideradas como formadas por um arranjo empacotado compacto expan- 
dido, no qual átomos adicionais ou íons ocupam todos ou alguns dos buracos. - 

Um buraco octaédrico encontra-se entre dois triângulos planares com direções 
opostas de esferas em camadas adjacentes (2). Se há N átomos na estrutura empacota- 
da compacta, há N buracos octaédricos. A distribuição destes buracos em um arranjo 
cfc é mostrada na Figura 2.4. Esta ilustração também mostra que o buraco tem uma si- 
metria octaédrica local, pois está rodeada por seis esferas vizinhas mais próximas, com 
seis centros nos vértices de um octaedro. Se cada esfera rígida tem raio r, mostramos 
no exemplo a Seguir que cada buraco octaédrico pode acomodar outra esfera dura com 
um raio não superior a 0,414r. 
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Exemplo 2.1 Calculando o tamanho de um buraco octaédrico 


Calcule o raio máximo de uma esfera que pode ser acomodada, em um buraco octaé- 
drico, em um sólido empacotado compacto composto de esferas de raio r. 


SP SAS TS NOA MAL 


Resposta: A estrutura de um buraco, com o topo das esferas removido, é mostrado em 
(3). Se о raio de uma esfera é r e aquele do buraco é ғ, a partir do teorema de Pitágo- 
ras, temos: 


2 2 2 

er) + (+ қу = (2/) 
e deste modo: 

((+)%?=2 ou r+n=2"r 
Isto é, 


n=("-1r=0,414r 


O espaço representado pelos buracos não está vazio em um sólido rea! porque a densidade de elétrons 
não termina tão abruptamente como sugere o modelo de esferas duras. 

* N.deT. Em inglês, a sigla é сср, cubic close-packed, 

"~ N.deT. Em inglês, a sigla é їсс, face-centered cubic. 


ÀS ESTRUTURAS DOS SÓLIDOS SIMPLES 59 


Teste seus conhecimentos 2.1 Mostre que o raio máximo de uma esfera 
que pode encaixar em um buraco tetraédrico (ver abaixo) é л, = (3/2)? — 1)r, 
раѕеіе seu cálculo em (4). 
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Um buraco tetraédrico, T (5), é formado por um triângulo planar de esferas que 
se tocam, cobertas por uma única esfera situada sobre a depressão que elas formam. 
Há dois tipos de buracos tetraédricos em qualquer sólido empacotado compacto: em 
um deles, o ápice do tetraedro é dirigido para cima (T) e, no outro, o ápice aponta pa- 
ra baixo (Т”). Há N buracos tetraédricos de cada tipo e 2N buracos tetraédricos no to- 
tal. Em uma estrutura empacotada compacta de esferas de raio r, um buraco tetraédri- 
co pode acomodar outra esfera rígida de raio não superior a 0.225r (ver Teste seus co- 
nhecimentos 2.1). A localização dos buracos tetraédricos em uma rede cfc é mostrada 
na Figura 2.5; observa-se, pela ilustração, que cada buraco tem quatro esferas vizinhas 
mais próximas arranjadas nos vértices de um tetraédro. Esferas maiores podem ser 
acomodadas nos buracos se o empacotamento compacto de uma estrutura de origem 
estiver relaxado. 


As estruturas de muitos sólidos podem ser discutidas em termos de estruturas empacotadas 
densas próximas, onde buracos tetraédricos ou octaédricos são ocupados por outros áto- 
mos. Um buraco octaédrico pode acomodar esferas de raio 0.4147 e cada tipo de buraco 
tetraédrico pode acomodar uma esfera de raio 0,2257: 


As estruturas dos metais 


Os estudos de difração de raios X (Quadro 2.1) revelam que muitos elementos metáli- 
cos possuem estrutura empacotada compacta, indicando que seus átomos têm somen- 
te uma fraca tendência para а covaléncia dirigida (Tabela 2.1). Como consegiiência 
deste empacotamento compacto, os metais frequentemente possuem densidades altas, 
porque a maior parte da massa está empacotada dentro de um volume menor. Entretan- 
to, os elementos situados na extremidade inferior do bloco d, próximo ao irídio e ao 
ósmio, incluem os sólidos mais densos conhecidos sob condições normais de tempe- 
ratura е pressão. A característica de quase todos os metais ech é que eles são distorci- 
dos do empacotamento puro de esfera rígida: na maioria dos casos, o espaçamento in- 
tercamada é levemente menor do que o esperado. 


Tabela 2.1 As estruturas cristalinas adotadas por alguns elementos metálicos a 25ºC e 1 bar 


Estrutura cristalina КӨРЕ: Elementos 

Empacotada densa hexagonal (ech) Be, Cd, Co, Mg, Ti, Zn 
Empacotada densa cúbica (cfc) Ag, Al, Au, Ca, Cu, Ni, Pb, Pt 
Cúbica de corpo centrado (ccc) Ba, Cr, Fe, W, metais alcalinos 
Cúbica primitiva (cúbica P) Po 


5 Buraco tetraédrico 


Figura 2.5 As localizações dos buracos te- 
traédricos relativos aos átomos em uma es- 
trutura cfc. Há dois tipos de buraco, corres- 
pondendo ao tetraedro em diferentes orien- 
tações. 
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Figura 2.6 (a) Célula unitária cúbica de 
corpo centrado (ccc) e (b) sua representa- 
ção em ponto de rede. 


Figura2.7 (а) Célula unitária cúbica primi- 
tiva e (b) sua representação em ponto de re- 
de. 


2.4 Politipismo 


O politipo empacotado denso - ech ou cfc- que o metal adota é uma escolha que de- 
pende dos detalhes da estrutura eletrônica do elemento, da extensão da interação entre 
os segundos vizinhos mais próximos e dos efeitos residuais de algum caráter direcio- 
nal em suas ligações. Entretanto. uma estrutura empacotada compacta não necessita 
ser de um dos politipos comuns ABAB... ou ABCABC.... Uma variação infinita de po- 
litipos pode de fato ocorrer, as camadas empacotadas compactas podem empilharem- 
se de uma maneira mais complexa. 

O cobalto é um exemplo de pôlitipismo mais complexo. Acima de 500°C, o cobal- 
to é cfc, mas sofre uma transição quando é resfriado. A estrutura que resulta é uma sé- 
пе de empilhamentos ao acaso de camadas empacotadas compactas (АВАСВА- 
BABC...). Em alguns exemplos de cobalto (e também de 51С), o politipismo não é 
aleatório, a ѕедйёпсіа de planos se repete após várias centenas de camadas. É difícil 
avaliar este comportamento em termos de forças de valência. А repetição a longa dis- 
tância pode ser uma consequência де um crescimento espiral do cristal que requer vá- 
rias centenas de voltas antes do empilhamento-padrão ser repetido. 


Politipismo complexo é algumas vezes observado em estruturas com empacotamento com- 
pacto. 


2.5 Estruturas que não apresentam empacotamento compacto 


Nem todos os metais apresentam empacotamento compacto, e outros padrões de em- 
pacotamento usam espaços com aproximadamente a mesma eficiência. Mesmo metais 
com empacotamento compacto podem sofrer uma transição de fase para uma estrutu- 
ra empacotada menos compacta, quando são aquecidos e seus átomos sofrem vibra- 
ções de grande amplitude. | A 

Uma estrutura comum é a estrutura cúbica de corpo centrado (cúbica-I ou ccc*), 
na qual há uma esfera no centro de um cubo, com esferas em cada vértice (Figura 2.6). 
Metais com essa estrutura têm um número de coordenação 8. Embora a estrutura ссс 
seja menos compacta do que as estruturas ecc e ech (para as quais o número de coor- 
denação é 12), a diferença não é muito grande, porque o átomo central possui seis vi- 
zinhos mais próximos, somente 15% mais distante. Este arranjo deixa 32% do espaço 
não preenchido contra 26% nas estruturas com empacotamento compacto. | 

A estrutura metálica menos comum é a estrutura cúbica primitiva (cúbica Р) (Fi- 
gura 2.7), na qual as esferas estão localizadas nos vértices de um cubo. O número de 
coordenação de uma estrutura cúbica primitiva é somente 6. Uma forma de polônio 
(а-Ро) é somente um exemplo desta estrutura entre os elementos sob condições nor- 
mais. Mercúrio sólido, entretanto, possui uma estrutura próxima: ela é obtida de um 
arranjo cúbico simples, alongando o cubo em somente uma das diagonais de seu cor- 
po. Embora o bismuto normalmente apresente uma estrutura em camada, ele conver- 
te-se para uma estrutura cúbica P sob pressão e posteriormente em uma estrutura ccc а 
pressões mais altas. 

Metais que possuem estruturas mais complexas do que aquelas descritas até agora 
podem algumas vezes ser consideradas como versões levemente distorcidas de estrutu- 
ras simples. Zinco e cádmio, por exemplo, têm estruturas quase ech, mas os planos dos 
átomos empacotados são separados por uma distância levemente maior do que no ech 
puro. Esta diferença sugere uma ligação mais forte entre os átomos no plano: a ligação 
contrai estes átomos e, deste modo, comprime os átomos das camadas vizinhas. 
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* N.deT. Em inglês, a sigla é bec, body-centered cubic. 
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Quadro 2.1 Difragáo de raios X 


kÁ— 


A difração de raios X é o método mais usado e menos ambíguo para 
a determinação precisa das posições dos átomos em moléculas e só- 
lidos. As determinações das estruturas por raios X têm um papel mui- 
to mais notável em química inorgânica do que em química orgânica, 
porque as moléculas inorgânicas e os sólidos são estruturalmente 
mais diversos. Assim, as conclusões estruturais dos dados espectros- 
cópicos normalmente são suficientes para moléculas orgânicas, mas 
a espectroscopia é menos próspera para uma caracterização não- 
ambígua de novos compostos inorgânicos. Adicionalmente, as liga- 
ções em moléculas inorgânicas são mais variadas do que em molé- 
culas orgânicas; assim, os químicos inorgânicos dependem da infor- 
mação da distância de ligação e do ângulo de ligação para inferir a 
natureza das ligações. 

Um difratômetro de raios X típico (Figura Q2.1) consiste de uma 
fonte de raios X com um comprimento de onda fixo, um suporte para 
o mono cristal do composto que está sendo investigado e um detec- 
tor de raios X. As posições do detector e do cristal, que normalmente 
é tão pequeno quanto 0,2 mm de lado, são controladas por um com- 
putador. Para certas orientações do cristal, felativas ao feixe de raios 
X, o cristal difrata raios X a um ângulo fixo e a intensidade é medida 
quando o detector é colocado na direção de seu feixe difratado. 


Feixe incidente 


Q2.1 Diagrama esquemático de um difratômetro de raios X. 


Sob controle computacional, o detector é examinado cuidadosamen- 
te a cada difração, enquanto que as intensidades são registradas e 
armazenadas. É comum coletar dados sobre as intensidades e posi- 
ções acima de 1.000 refiexões, e obter mais do que dez reflexões ob- 
servadas para cada parâmetro estrutural a ser determinado (posições 
dos átomos e uma gama de locais associados com seus movimentos 
térmicos). Uma estrutura de teste é escolhida, ou por meio de um pro- 
grama de “métodos diretos” ou por sugestões dos dados de difração 
junto com o conhecimento de arranjos fisicamente razoáveis de áto- 
mos. Este modelo estrutural é refinado por deslocamentos sistemáti- 
cos nas posições dos átomos, até obter-se uma concordância satista- 
tória entre as intensidades de difração observada e calculada. 


Armadiiha 


Detector 


A ilustração de uma estrutura de raios X normalmente tem a 
aparência da Figura Q2.2. Este tipo de desenho gerado pelo compu- 
or é chamado de diagrama ORTEP (uma sigla para Oak Ridge 
Thermal Ellipsoid Program). O diagrama ORTEP representa as dis- 
àncias de ligação e os ángulos de ligação das moléculas no sólido. 
m disso, os átomos são exibidos como elipsóides que indicam а 
ção e a amplitude de seu movimento térmico. Como a força res- 
curadora рага a deformação angular de ligação é geralmente menor 
do que para o estiramento da ligação, os elipsóides são normaimen- 
is alongados em direções perpendiculares ès ligações, como clara- 
mente mostrado pelos átomos de N dos ligantes CN” na ilustração. 


Leitura complementar 


G.H. Stout e L.H. Jensen, X-ray structure determination: a practical 
uide. Wiley, New York (1989). 


. Domenico e 1. Hargitai (ed.), Accurate molecular structures: their 
csisrmination and importance. Oxtord University Press (1992). 
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02.2 Diagrama ORTEP de [Re(CN),]” em KÍRe(CN),-2H,0. 
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Figura 2.8 А estrutura do o-Sn. Observe 
sua relação com а célula unitária сіс na Fi- 
gura 2.5, com um átomo adicional de Sn no 
meio dos buracos tetraédricos. Sua estrutu- 
ra também é igual a do diamante, silício e 
germánio. 


Uma estrutura comum com empacotamento não compacto é a cúbica de corpo centrado; a f 
estrutura cúbica primitiva é ocasionalmente observada. Metais que possuem estruturas 
mais complexas do que aquelas descritas aqui podem ser consideradas, algumas vezes, со- 
mo versões levemente distorcidas de estruturas mais simples. 


үче 


2.6 Polimorfismo de metais 


А baixa direcionalidade de ligações que os átomos metálicos podem formar sugere 
uma larga ocorrência de polimorfismo, a habilidade de adotar diferentes formas cris- 
talinas, sob diferentes condições de pressão e de temperatura. Ferro, por exemplo, 
mostra várias transições de fase do tipo sólido-sólido à medida que é aquecido e os áto- 
mos adotam novos arranjos de empacotamento. É fregiiente, mas não universalmente 
válido, o parecer de que a maioria das fases empacotadas compactas são termodinami- 
camente favorecidas a baixas temperaturas е as estruturas empacotadas menos com- 
pactas são favorecidas a altas temperaturas. 

Os polimorfos de metais geralmente são (mas não sempre, sistematicamente) clas- 
sificados como &,ß,Y,... com o aumento da temperatura. Alguns metais retornam à for- 
ma da baixa temperatura a temperaturas mais elevadas. Ferro. por exemplo, é polimór- 
fico: а-Ее que é ccc, ocorre até 906°C; y-Fe, que é cfc, ocorre até 1401°С; e assim 0- 
Fe ocorre novamente até o ponto de fusão а 1530°С. -Fe, que é ech, é formado a al- 
tas pressões. Uma substância adota tipicamente um arranjo mais denso a altas pressões 
porque a energia de Gibbs de uma fase com um volume molar baixo (alta densidade) 
aumenta mais lentamente com a pressão do que aquela da fase com um alto volume 
molar”. Deste modo, a pressões suficientemente altas, a energia de Gibbs da fase mais 
compacta é menor que aquela da fase menos densa, e a transição para a fase compac- 
ta torna-se espontânea. 

А temperatura ambiente, о polimorfo do estanho é o estanho branco (B-Sn): ele 
sofre a transição para estanho cinza (0-5п) abaixo de 14,2ºC, mas a conversão ocorre 
a uma velocidade apreciável somente após exposição prolongada a temperatura muito 
menor. Estanho cinza possui uma estrutura igual à do diamante (Figura 2.8). A estru- 
tura do estanho branco é incomum pelo fato de que cada átomo tem quatro vizinhos 
mais próximos-que estão mais distantes do que no estanho cinza, como seria esperado 
para a forma em alta temperatura. Entretanto, estanho branco é o polimorfo aprecia- 
velmente mais denso (7,31 g сіп” comparado a 5,75 g ст” para estanho cinza). A ex- 
plicação é que, no estanho branco, os segundos vizinhos mais próximos estão mais 
próximos do que no estanho cinza; assim, todo o sólido está mais compacto. Um pon- 
to posterior de interesse, o qual mostra que a estrutura do cristal pode influenciar as 
propriedades químicas através de sua influência na cinética, é que, quando o estanho 
dissolve em ácido clorídrico concentrado, o estanho branco forma cloreto de estanho 
(ID) enquanto que o estanho cinza forma cloreto de estanho (ТУ). 

A estrutura cec é comum a altas temperaturas para metais com empacotamento 
compacto a baixas temperaturas, porque o aumento da amplitude das vibrações atô- 
micas no sólido mais aquecido demanda uma estrutura empacotada menos densa. Pa- 
ra muitos metais (entre eles cálcio, titânio e manganês), a temperatura de transição es- 
tá acima da temperatura ambiente. Para outros (entre eles lítio e sódio), a temperatu- 
ra de transição está abaixo da temperatura ambiente. É empiricamente constatado 
também que a estrutura ccc é favorecida por um número pequeno de elétrons de va- 
lência por orbital. Esta observação sugere que um mar de elétrons denso é necessário 
para atrair cátions para о interior do arranjo empacotado compacto е que os metais al- 
calinos não possuem elétrons de valência suficientes para alcançar tais empacotamen- 
tos compactos. 
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Esta diferença tem origem na relação termodinâmica dG,, = V„dp, que mostra que a energia de Gibbs mo- 
lar, Сы, é mais suscetível à pressão quando o volume molar, V é grande. 
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O polimorfismo é uma consegiiência comum da baixa direcionalidade da ligação metáli- 
ca. Uma estrutura ссс é comum a temperaturas altas para metais com empacotamento 
compacto a temperaturas baixas, porque o aumento da amplitude das vibrações atômicas 
no sólido mais aquecido demanda uma estrutura empacotada menos densa, 


2.7 Raios atómicos de metais 


Uma definição informal de raio atômico de um elemento metálico foi fornecida na Se- 
ção 1.8 como a metade da distância entre os centros de átomos vizinhos no sólido. En- 
tretanto, essa distância geralmente aumenta com o número de coordenação da rede. 
Por exemplo, o mesmo átomo em redes com números de coordenação diferentes po- 
dem parecer ter diferentes raios, e um átomo de um elemento com número de coorde- 
nação 12 parece maior do que um com número de coordenação 8. Em um estudo ex- 
tensivo de separações internucleares, em uma ampla variedade de elementos e ligas 
polimórficos, V. Goldschmidt encontrou os raios relativos médios como estão mostra- 
dos na Tabela 2.2. 

É aconselhável colocar todos os elementos na mesma posição quando compara- 
mos as tendências em suas características — isto é, quando comparamos as proprieda- 
des intrínsecas de seus átomos em vez das propriedades que derivam de seu ambiente. 
Deste modo, é comum ajustar a separação internuclear empírica ao valor que seria es- 
perado se o elemento estivesse de fato em empacotamento compacto (com número de 
coordenação 12). Assim, o raio atômico empírico do Na é 1,85 À, mas este é para a es- 
trutura na qual o número de coordenação 6 8. Para ajustar à coordenação 12, multipli- 
camos o raio por 1/0,97 = 1,03 e obtemos 1,91 À como o raio que um átomo de Na te- 
ria, se ele estivesse numa estrutura de empacotamento compacto. 

Os raios de Goldschmidt dos elementos foram de fato aqueles listados na Tabela 
1.5 como “raios metálicos” e usados na discussão da periodicidade do raio atômico 
(Seção 1.8). Os apectos básicos daquela discussão, trazidos à mente agora, são os se- 
guintes: 


e Raios atômicos geralmente aumentam para baixo em um grupo. 

e Raios atômicos geralmente decrescem da esquerda para a direita ao longo de um 
período. | 

Como observado na Seção 1.8, os raios atômicos revelam a presença da contração lan- 

tanídica no período 6, sendo que os raios atômicos dos elementos que seguem os lanta- 

nídeos são menores do que sugeria a simples extrapolação dos primeiros períodos. Co- 

mo observado neste caso, esta contração pode ser atribuída ao pobre efeito de blinda- 

gem dos elétrons f. Uma contração similar ocorre ao longo de cada coluna do bloco 4. 


A correção de Goldschmidt converte os raios atómicos ao valor que eles teriam numa es- 
trutura de empacotamento compacto. Raios atômicos geralmente aumentam para baixo em 
um grupo е decrescem da esquerda para a direita ao longo de um período. 


2.8 Ligas 

Liga é uma mistura de metais preparada por meio da fusão de componentes, logo de- 
pois resfriada. As ligas podem ser soluções sólidas homogêneas, na qual os átomos de 
um metal são distribuídos ао acaso entre os átomos do outro, ou podem ter uma com- 
posição e estrutura interna definidas. 

А Soluções sólidas são algumas vezes classificadas сото substitucional ou intersti- 
cial. Solução sólida substitucional é uma solução sólida na qual os átomos do metal 
soluto ocupam algumas das localizações dos átomos do metal solvente (Figura 2.0а). 
Solução sólida intersticial é uma solução sólida na qual os átomos do soluto ocupam 
os interstícios (os buracos) entre os átomos do solvente (Figura 2.9b). Entretanto, esta 


Tabela 2.2 Variação do raio como 
número de coordenação 


Número de Raio relativo 
coordenação 

12 1 

8 0,97 

6 0,95 

4 0,88 
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Figura 2.9 (а) Liga substitucional е (b) liga 
intersticial. (c) Em alguns casos, uma liga in- 
tersticial pode ser considerada uma liga 
substitucional derivada de outra rede. 
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distinção não é fundamental, porque os átomos intersticiais freqiientemente encon- 
tram-se em um arranjo definido (Figura 2.9c) e. por esta razão. pode ser considerada 
uma versão substitucional de outra estrutura. Um ponto de vista mais adequado apon- 
ta que uma solução sólida é uma nova estrutura, e que sua relação com a estrutura hos- 
pedeira pode ser largamente coincidente. Alguns exemplos clássicos de ligas são o la- 
tão (até 40% zinco em cobre), o bronze (um outro metal além do zinco ou níquel em 
cobre; o bronze fundido, por exemplo, é 10% estanho e 5% chumbo) e o aço inoxidá- 
vel (acima de 12% de cromo em ferro). 


(a) Soluções sólidas substitucionais 
Soluções sólidas substitucionais são formadas quando três critérios são satisfeitos: 


1 Os raios atómicos dos elementos são aproximadamente 15% um do outro. 


2 As estruturas cristalinas dos dois metais puros são as mesmas; isto indica que as 
forças direcionais entre os dois tipos de átomos são compatíveis entre si. 


3 O caráter eletropositivo dos dois componentes são similares: caso contrário, a for- 
mação de um composto seria mais provável. 


Assim, embora o sódio e o potássio sejam quimicamente similares e apresentem estru- 
turas ссс, o raio atômico do sódio (1,91 А) é 19% menor do que o do potássio (2,35 А), 
e os dois metais não formam uma solução sólida. Por outro lado, cobre е níquel, dois 
últimos vizinhos no bloco d, têm caráter eletropositivo similar, estruturas cristalinas si- 
milares (ambos cfc), e raios atômicos similares (Ni 1,25 А, Cu 1.28 А, somente 2,3% 
diferente), e formam uma série contínua de soluções sólidas, variando de níquel puro 
a cobre puro. Zinco, outro vizinho do cobre no período 4, tem raio atômico similar 
(1,37А, 7% maior), mas ele é ech, não cfc. Neste exemplo, zinco e cobre são parcial- 
mente miscíveis e formam soluções sólidas em uma faixa limitada de concentração. 


Soluções sólidas substitucionais podem ser formadas quando os critérios exibidos acima 
são satisfeitos. 


(b) Soluções sólidas intersticiais de não-metais 
Soluções sólidas intersticiais são formadas por solutos não-metálicos (tais como Бого. 
e carbono), que possuem átomos pequenos o suficiente para habitar os interstícios na 
estrutura do solvente. Os átomos pequenos entram no sólido hospedeiro com preserva- 
*ção da estrutura cristalina do metal original; há uma relação simples de número intei- 
ro de átomos metálicos intersticiais (como em Ег,С), ou os átomos pequenos são dis- 
tribuídos aleatóriamente nos buracos disponíveis no metal. As primeiras substâncias 
são denominadas compostos verdadeiros e, as últimas, soluções sólidas. 
Considerações de tamanho podem ajudar a decidir se a formação de uma solução 
sólida é provável. Assim, o maior átomo do soluto que pode entrar em um sólido de 
empacotamento compacto sem distorcer a estrutura apreciavelmente é aquele que se 
ajusta perfeitamente em um buraco octaédrico. o qual, como vimos antes, tem raio 
0,414r (se a estrutura é modelada em termos de esferas rígidas). Por motivos geomé- 
tricos e com nenhuma reconstrução da estrutura cristalina, para acomodar esferas rígi- 
das dos átomos de Н, В, С ou М, os raios atômicos dos átomos metálicos hospedeiros 
devem ter não menos do que 0,90 А, 1,95 À, 1.88 А ou 1,80 Å, respectivamente. A ob- 
servação de que os metais do período 4 próximos ao níquel (os quais têm raios atômi- 
cos próximos a 2,3 А) formam uma série extensiva de soluções sólidas intersticiais 
com boro, carbono е nitrogênio, indica que ligações específicas ocorrem entre o hos-. 
pedeiro e o átomo intersticial. Por esta razão, considerações sobre eletronegatividade 
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nos levam a supor que estas substâncias são consideradas os melhores exemplos de 
compostos de não-metais; eles são tratados como tal na Parte 2. 


Soluções sólidas intersticiais podem ser formadas por solutos não-metálicos com átomos 
pequenos o suficiente para habitar os interstícios na estrutura de origem. 


(c) Compostos intermetálicos 


Em contraste com as soluções sólidas de metais e não-metais, onde considerações geo- 
métricas são compatíveis com a intuição, há uma classe de soluções sólidas formadas 
entre dois metais considerados mais apropriadamente compostos reais, apesar da simi- 
laridade das eletronegatividades dos metais. Por exemplo. quando algumas misturas lí- 
quidas de metais são resfriadas, elas formam fases com estruturas definidas que estão 
frequentemente não-relacionadas à estrutura de origem. Essas fases são chamadas de 
compostos intermetálicos. Eles incluem B-latáo (CuZn) e compostos de composição 
MgZn,, Cu,Au e NasZn,,. Fórmulas químicas como estas representam composições li- 
mites na interface do diagrama de fase e não são necessariamente aplicáveis à amostra 
específica do composto. 


Composto intermetálico é um composto formado entre dois metais. 


Sólidos iônicos 

Sólidos iônicos, tais como cloreto de sódio e nitrato de potássio, são frequentemente 
reconhecidos pela sua fragilidade; em vez de haver um mar de elétrons móvel, moldá- 
vel, os elétrons disponíveis da formação do cátion são aprisionados no ânion vizinho. 
Eles também normalmente têm pontos de fusão moderadamente elevados e muitos são 
solúveis em solventes polares, particularmente a água. Entretanto, há exceções: fluo- 
reto de cálcio, СаЕ,, por exemplo, é um sólido iônico de alta fusão, mas é insolúvel em 
água. Nitrato de amônio, NH,NO,, é iônico, mas funde a 170ºC (e é traicoeiramente 
instável). А existência de anomalias como MgO e NH, NO, aponta a necessidade para 
uma definigáo mais fundamental de um “sólido iónico”. 

Uma indicagáo de que um sólido é iónico é fornecida por difração de raios X, o 
número de coordenação de uma rede iônica é geralmente baixo: este baixo valor é 
compatível com a baixa densidade dos sólidos iônicos. Entretanto, embora o número 
de coordenação ajude a distinguir a ligação metálica da ligação iônica, ele não faz a 
distinção entre a ligação iônica e a covalente: sólidos covalentes também possuem bai- 
xos пӣглегоѕ de coordenação (diamante, por exemplo. tem coordenação 4), e assim ne- 
cessitamos um critério mais fundamental. 

A classificação de um sólido como iônico é baseada na comparação de suas pro- 
priedades com aquelas do modelo iônico, o qual trata o sólido como uma reunião de 
esferas carregadas com cargas opostas que interagem primariamente por forças Cou- 
lômbicas (junto com repulsões entre as camadas completas dos íons em contato). Se as 
propriedades termodinâmicas do sólido calculadas neste modelo concordam com o ex- 
perimento, então o sólido pode ser iônico. Entretanto. deve-se enfatizar que muitos 
exemplos coincidentemente concordam com o modelo iônico; assim, a concordância 
numérica, por si só, não implica ligação iônica. 

Como fizemos para metais, iniciamos por descrever algumas estruturas iônicas co- 
muns em termos do empacotarnento em esferas rígidas, mas neste caso as esferas têm 
tamanhos diferentes e as cargas são opostas. Depois disso, veremos como racionalizar 
as estruturas em termos da formação energética do cristal. As estruturas que descreve- 
remos foram obtidas a partir da difração de raios X e estiveram entre os primeiros só- 
lidos inorgânicos a serem examinados deste modo. 
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Figura 2.10 А estrutura do sal-gema. Ob- 


serve sua relação à estrutura cfc na Figura | 


2.4 com um ânion em cada buraco octaédri- 
co. Alternativamente, considere a rede cfc o 
local de ânions; no caso, os cátions ocupam 
os buracos octaédricos. 


O modelo iônico trata um sólido como uma reunião de esferas carregadas com cargas 
opostas que interagem essencialmente por forças Coulômbicas. Se as propriedades termo- 
dinámicas do sólido calculadas nesse modelo concordam: com o experimento, então o sóli- 
do pode ser iônico. 


2.9 Características das estruturas dos sólidos iônicos 


As estruturas iônicas descritas nesta seção são protótipos de uma grande variedade de 
sólidos. Por exemplo, embora a estrutura sal-gema leva o nome da forma mineral do 
NaCl, ela é característica de numerosos outros sólidos (Tabela 2.3). Muitas das estru- 
turas que descrevemos podem ser consideradas como derivadas de arranjos nos quais 
os ânions (algumas vezes os cátions) empilham-se em padrões cfc ou ech e os contra- 
íons (os íons de carga oposta) ocupam os buracos octaédricos ou tetraédricos na rede. 
Na discussão seguinte, será útil nos referirmos novamente às Figuras 2.4 e 2.5, para 
ver como a estrutura descrita está relacionada ao padrão de buraco mostrado. A cama- 
da de empacotamento compacto normalmente necessita expandir-se, a fim de acomo- 
dar os contra-íons, mas esta expansão é frequentemente à menor perturbação do arran- 
jo do ânion. Assim, a estrutura de empacotamento compacto é frequentemente um 
bom ponto de partida para a discussão das estruturas iônicas. 


(a) A estrutura do sal-gema 


А estrutura do sal-gema é baseada em um arranjo cfe de ânions volumosos no qual 
os cátions ocupam todos os buracos octaédricos (Figura 2.10). Altemativamente, ele 
pode ser visto como uma estrutura na qual os ânions ocupam todos os buracos octaé- 
dricos em um arranjo cfc de cátions. O diagrama mostra que cada íon está rodeado por 


um octaedro de seis contra-íons. O número de coordenação de cada tipo de íon é, des- 


te modo, 6; assim, diz-se que a estrutura tem coordenação (6,6). Nesta notação, o pri- 
meiro número entre parênteses é o de coordenação do cátion, e o segundo é o de coor- 
denação do ânion. 

Para visualizar o ambiente local de um íon na estrutura do sal-gema, observamos 
que os seis vizinhos mais próximos do íon central da célula mostrada na Figura 2.10 
encontram-se nos centros das faces da célula e formam um octaedro ao redor do íon 
central. Todos os seis vizinhos possuem uma carga que é oposta àquela do íon central. 
Os 12 segundos vizinhos mais próximos do íon central. estão no centro das arestas da 
célula, e todos têm a mesma carga como o íon central. Os oito terceiros vizinhos mais 
próximos estão nos vértices da célula unitária, e possuem uma carga oposta àquela do 
íon central. 


Tabela 2.3 Compostos com estruturas cristalinas especiais 


Estrutura cristalina Exemplo* 

Antifluorita KO, K,S, Li,O, Na,0, Na¿Se, Na,S 

Cloreto de césio CsCl, CaS, TISb, CSCN, Си2п 

Fluorita CaF,, ЈО,, BaCl,, HgF.. PbO, 

Arseneto de níquel NiAs, М5, FeS, PtSn, CoS 

Perovskita CaTiO,, BaTiO,, SrTiO, 

Sal-Gema NaCl, LiCI, KBr, ВЫ, AgCI, AgBr, MgO, СаО, TiO, FeO, 
` NIO, SnAs, UC, ScN 

Rutilo TiO, MnO,, SnO,, WO,, МдЕ,, NiF, 

Esfalerita (blenda de zinco) ZnS, CuCl, CdS, HgS, GaP InAs 

Wurtzita ZnS, ZnO, ВеО, MnS, АІ, AIN, SiC, NH,F 


*A substância escrita em negrito é aquela que dá o nome à estrutura. 
t O iodeto de prata é encontrado também com estrutura esfarelita, que é metaestável. 
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Quando calculamos o número de íons de cada tipo em uma célula unitária, deve- 
mos levar em conta que qualquer íon que não está dentro da célula é compartilhado por 
células vizinhas: 


1. Um íon no corpo da célula pertence totalmente àquela célula e conta como 1. 


2. Um íon numa face é compartilhado por duas células e contribui com 1 para а cé- 
lula em questão. 
3. Um íon em uma aresta é compartilhado por quatro células e, portanto, contribui 


Jl 
com +. 


4. Um íon em um vértice é compartilhado por oito células que compartilham o 


vértice, e assim contribui com +. 


Na célula unitária mostrada na Figura 2.10, há o equivalente a quatro íons Ма” e qua- 
tro íons СГ. Conseqiientemente, cada célula unitária contém quatro fórmulas unitárias 
NaCl. 


А estrutura do sal-gema consiste de um arranjo cfc de ânions no qual os cárions ocupam 
todos os buracos octaédricos (ou vice-versa). 


(b) A estrutura do cloreto de césio 


Muito menos comum do que a estrutura do sal-gema é a estrutura do cloreto de cé- 
sio (Figura 2.11) encontrada em CsCl, CsBr e Csl, bem como em outros compostos 
formados por íons de raios similares, incluindo NH,Cl (ver Tabela 2.3). А estrutura 


cloreto de césio tem uma célula unitária cúbica, com cada vértice ocupado por um: 


ânion e um cátion ocupando o “buraco cúbico” no centro da célula (ou vice-versa). O 
número de coordenação de ambos os tipos é 8. Seus raios são tão similares que essa 
forma de empacotamento altamente energética (8,8) é observada, com vários contra- 
íons adjacentes a um dado íon. 


A estrutura do cloreto de césio possui uma célula unitária cúbica, onde cada vértice é ocu- 
pado por um ânion e um cátion no centro da célula (e vice-versa). 


` (с) А estrutura da esfarelita 
- A estrutura da esfarelita (Figura 2.12), também conhecida como a estrutura da 
blenda de zinco, recebe este nome de uma forma mineral de ZnS. Ela é baseada na ге- 
de de ânion cfc expandida, mas neste caso os cátions ocupam um tipo de buraco tetraé- 
drico. Cada íon está rodeado por quatro vizinhos; assim, a estrutura tem coordenação 
(4,4). 
A estrutura da esfarelita consiste de uma rede de ânions cfc expandida, com cátions ocu- 
pando um tipo de buraco tetraédrico. 
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Exemplo 2.2 Contando o número de íons em uma célula unitária 
Quantos íons há em uma célula unitária na estrutura da esfarelita mostrada na Figura 
2.129 


Resposta: Um íon no corpo da célula pertence inteiramente âquela célula e conta 
como 1. Um íon na face é compartilhado por duas células unitárias adjacentes e соп- 


ta 3. Um íon na aresta é compartilhado por quatro células e assim conta Т. Um íon. 
no vértice é compartilhado por oito células e assim conta 1. Na estrutura da esfare- 


lita, a conta é: 


ÀS ESTRUTURAS DOS SÓLIDOS SIMPLES 


Figura 2.11 А estrutura do cloreto de cé- 
sio. Observe que os íons nos vértices, com- 
partilhados pelas oito células, estão rodea- 
dos por oito vizinhos mais próximos. O cá- 
Шол ocupa um buraco cúbico. 


Figura 2.12 А estrutura da esfalerita (blen- 
da de zinco). Observe sua relação à estrutu- 
ra cfc na Figura 2.5, com metade dos bura- 
cos tetraédricos ocupados pelos íons Zn”. 
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Figura 2.13 A estrutura da fluorita. Esta 
estrutura tem um arranjo cfc de cátions e to- 
dos os buracos tetraédricos são preenchidos 
com ánions. Alternativamente, veja а estru- 
tura como um arranjo simples cúbico de 
ânions com cátions na metade dos buracos 
cúbicos. (a) e (b) são duas representações 
diferentes da mesma estrutura. 


Figura 2.14 А estrutura da wurtzita, deri- 
vada da estrutura ech (Figura 2.3а). 


Local (parte) Número de cátions Número de ânions Contribuição 
Corpo (1) 4 0 4 
Face (+) 0 6 3 
Aresta (1) 0 0 0 
Vértice (4) 0 8 1 
Total: 4 4 8 


Observe que há quatro cátions e quatro ánions na célula unitária. Essa razáo está de 
acordo com a fórmula química ZnS. 


Teste seus conhecimentos 2.2 Conte os íons na célula unitária de 
cloreto de césio mostrada na Figura 2.11. 
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(d) As estruturas da fluorita е da antifluorita 


A estrutura da fluorita recebe seu nome de seu exemplar fluorita (CaF,). Nele, os cá- 
tions Ca” encontram-se em um arranjo cfc expandido e os ânions F ocupam os dois 
tipos de buraco tetraédrico (Figura 2.13)”. A estrutura da antifluorita é o inverso da 
estrutura fluorita, onde os locais dos cátions e ânions são invertidos. A última estrutu- 
ra é mostrada por alguns óxidos de metais alcalinos, incluindo К.О. Nele, os cátions 
(os quais são duas vezes mais numerosos do que os ânions) ocupam ambos os tipos de 
buracos tetraédricos do arranjo сіс. 0. 

Na estrutura fluorita, os ânions em seus buracos tetraédricos possuem quatro vizi- 
nhos mais próximos. O sítio do cátion está rodeado por um arranjo cúbico de oito 
ánions: De um ponto de vista alternativo, os ánions formam uma rede cúbica primiti- 
va e os cátions ocupam metade dos buracos nesta rede. Observe a relação desta estru- 
tura com a estrutura do cloreto de césio, na qual todos os buracos cúbicos são ocupa- 
dos. Sob outro ponto de vista, a rede tem coordenação (8,4), a qual é compatível com 
a exitência de duas vezes mais ânions do que cátions. A coordenação na estrutura an- 
tifluorita é a oposta, isto é (8,4). 


“Ма estrutura da fluorita, os cátions ocupam metade dos buracos cúbicos de um arranjo pri- 
mitivo cúbico de ânions. Alternativamente, os ânions ocupam ambos os tipos de buraco te- 
traédrico numa rede-de cátions cfc expandida. Na estrutura da antifluorita, os papéis dos 
cátions e ânions-são invertidos. 


(e) A estrutura da wurtzita 


A estrutura da wurtzita (Figura 2.14) recebe o nome de outro polimorfo de sulfeto 
de zinco. Ela difere da estrutura esfarelita, sendo derivada de um arranjo de ânions de 
empacotamento compacto hexagonal, expandido ao contrário de um arranjo cúbico de 
corpo centrado, mas, como na esfarelita, os cátions ocupam um tipo de buraco tetraé- 
drico. Esta estrutura da wurtzita, que apresenta coordenação (4,4), aparece no ZnO, 
Agl, em um polimorfo de SiC e em vários outros compostos (Tabela 2.3). As simetrias 
locais dos cátions e ânions são idênticas às de seus'vizinhos mais próximos na wurtzi- 
ta e na esfarelita, mas difere nos segundos vizinhos mais próximos. 


A estrutura da wurtzita é derivada de um arranjo de ânions de empacotamento compacto 
hexagonal expandido, com cátions ocupando um tipo de buraco tetraédrico. 


A fluorita é assim chamada porque ela funde e flui ao ser aquecida com tubo soldador de mineralogista, e 
assim pode ser diferenciada das gemas de pedras preciosas. 
$ Lembre-se de que, se há N átomos, então há 2N buracos tetraédricos. 
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(f) A estrutura do arseneto de níquel 


A estrutura do arseneto de níquel (NiAs, Figura 2.15) é baseada também em um ar- 
ranjo de ânions ehc distorcido, expandido, mas aqui os átomos de Ni ocupam os bura- 
cos octaédricos e cada átomo de As encontra-se no centro de um prisma trigonal de áto- 
mos de Ni. Esta estrutura é adotada por NiS, FeS e por vários outros sulfitos. A estrutu- 
ra do arseneto de níquel é típica de compostos MX que contêm cátions polarizáveis em 
combinação com ánions polarizáveis, os quais sugerem que ela é favorecida por caráter 
covalente na ligação. Entretanto, deve ser observado que, em nenhum composto com 
esta estrutura, os ânions formam uma estrutura regular de arranjo ehc, porque as cama- 
das estão juntas, como resultado de, ou para permitir, uma ligação metal-metal. 


A estrutura do arseneto de níquel é baseada em um arranjo de ânions ehc distorcido, ex- 
pandido, com os cárions ocupando os buracos octaédricos. 


(а) A estrutura do rutilo 

A estrutura do rutilo-(Figura 2.16) retirou seu nome do rutilo, uma forma mineral do 
óxido de titânio (ТУ), TiO,. Ele também é um exemplo de uma rede de ânions ehc, mas 
neste caso os cátions ocupam somente metade dos buracos octaédricos. Este arranjo 
resulta numa estrutura que reflete a forte tendência de um átomo de Ti de adquirir 
coordenação octaédrica. Cada átomo de Ti está rodeado por seis átomos de O e cada 
átomo de O está rodeado por três átomos de Ti; conseqiientemente, a estrutura do ruti- 
lo tem coordenação (6,3). O principal minério de estanho, a'cassiterita (SnO,), possui 
a estrutura do rutilo, como vários fluoretos (Tabela 2.3). 


A estrutura do rutilo consiste de uma rede de ânions ehc, com cátions ocupando metade 
dos buracos octaédricos. 


(h) A estrutura perovskita 

O mineral perovskita СаТ1О; possui uma estrutura que é o protótipo de muitos sólidos 
АВХ; (Tabela 2.3), particularmente óxidos. Em sua forma ideal, a estrutura perovski- 
ta (Figura 2.17) é cúbica com'os átomos A rodeados por 12 átomos X, e os átomos B 


“rodeados por seis átomos X. А soma das cargas nos íons А е В deve ser seis, mas esta . 
Е ғ К us % 2 4 3 452% š жы 
pode ser atingida de várias maneiras (entre elas АВ“ e A*B*), incluindo a possibi- · 


lidade de óxidos mistos de fórmula A(B, В, JO, como em La(Ni, 1 JO; А estrutu- 
ra perovskita está intimamente relacionada aos materiais que mostram propriedades 


Figura 2.16 А estrutura do rutilo. Rutilo porsi Figura2.17 А estrutura perovskita, ABX,. Pe- 
só é um polimorfo de TiO,. rovskita por si só 6 СатіО,. 


Figura 2.15 A estrutura do arseneto de ní- 
quel, outra estrutura derivada da estrutura 
ech (Figura 2.3a). Observe a simetria local 
prismática e trigonal antiprismática dos áto- 
mos de As e de Ni, respectivamente. 
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Figura 2.18 O ambiente de coordenação 
local de um átomo de Ti na perovskita. 


Figura 2.19 A estrutura do espinélio, 
АВ,О.. consiste de um arranjo cfc de fons 
oxigênios, nos quais os cátions А ocupam. 
um oitavo dos buracos tetraédricos e os cá- 
tions B ocupam os buracos octaédricos. 


elétricas interessantes, tais como a piezoeletricidade, ferroeletricidade e superconduti- 
vidade a alta temperatura (ver Capítulo 18). 


А estrutura perovskita é cúbica com átomos А (de ABX,) rodeados por 12 átomos X e os 
átomos В rodeados por 6 átomos X. 
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Exemplo 2. 3 Interpretando uma estrutura-protótipo 
Qual é o número de coordenação de um átomo de Ti na perovskita? 


Resposta: Devemos imaginar oito das células unitárias da Figura 2.17 empilhadas 
com um átomo de Ti compartilhado por todas elas. Um fragmento local da estrutura é 
mostrado na Figura 2.18; podemos logo observar que há seis átomos de O ao redor do 
átomo de Ti central; assim, o número de coordenação do Ti na perovskita é 6. 
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Teste seus conhecimentos 2.3 Qual é o número de coordenação do 
átomo de Ti no rutilo? 
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(i) Espinélios 

O espinélio por si só é MgAl,O,, e os espinélios em geral têm a fórmula AB,O,. А es- 
trutura do espinélio é um arranjo cfc de íons O” no qual os cátions A ocupam um oi- 
tavo dos buracos tetraédricos e os cátions В ocupam os buracos octaédricos (Figura 
2.19). Espinélios são algumas vezes simbolizados por A[B,]O,, com o colchete iden- 
tificando as espécies que ocupam os buracos octaédricos. Exemplos de compostos que 
possuem as estruturas espinélios incluem alguns óxidos simples do bloco d, tais como 


Fe,O,, Со,О, e Мп,О,. Observe que nestas estruturas А е В são o mesmo elemento. Há 


também espinélios invertidos, nos quais a distribuição dos cátions é B[ABJO,. Espi- 
nélios e espinélios invertidos serão discutidos novamente na Seção 18.18. 


A estrutura do espinélio, AB,O,, consiste de um arranjo cfc de tons O” no qual os cå- 
tions À ocupam um oitavo dos buracos tetraédricos e os cátions B ocupam os buracos 
octaédricos. 


2.10 А racionalização de estruturas 


As propriedades termodinâmicas de tais sólidos iônicos podem ser tratadas de forma 
muito simples, no que se refere a modelo iônico. Entretanto, um modelo de um sólido, 
em termos de esferas carregadas interagindo de forma Coulômbica é provável que se- 
ja bastante insipiente, e nós esperaríamos desvios significativos, porque muitos sólidos 
são mais covalentes do que iônicos. Até mesmo “bons” sólidos iônicos convencionais, 
tais como os haletos de metais alcalinos, possuem caráter covalente significativo. To- 
davia, o modelo iônico fornece um esquema atrativo simples e efetivo para correlacio- 
nar muitas propriedades. 


(a) Raios iônicos 


Uma dificuldade com a qual nos confrontamos n no início é o significado do termo raio 
iônico. Como foi salientado na Seção 1.8, é necessário repartir a única separação inter- 
nuclear dos íons vizinhos mais próximos entre as duas espécies diferentes (por exem- 
plo, um íon Na” e um íon СГ em contato)”. A maneira mais direta de resolver o proble- 
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7 Uma boa visão de raios e sua determinação é fornecida рог R.D. Shannon em Encyclopedia of inorganic 


chemistry (ed. R.B. King), p. 929, Wiley, New York (1994). 
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ma é presumir o raio de um fon, e então usar este valor para compilar uma série de va- 
lores autoconsistentes para todos os outros íons. O íon O” tem a vantagem de ser en- 
contrado em combinação com um grande número de elementos. Ele também é razoa- 
velmente não-polarizável, assim, seu tamanho não varia muito com a identidade do cá- 
tion que o acompanha guando este é trocado. Em várias compilações, então, os valo- 
res são baseados em (0°) = 1,40 À (140 pm). Este valor não somente produz uma sé- 
rie consistente de raios, como também satisfaz um número de critérios teóricos pro- 
postos por Linus Pauling. Entretanto. este valor de forma alguma é imutável: uma sé- 
пе de valores compilados por Goldschmidt foi baseada em (0?) = 1,32 А. 

А lição neste estágio é que para certos propósitos (tal como para predizer os tama- 
nhos de células unitárias) os raios iônicos podem ser úteis, mas eles são de confiança 
somente se estão baseados na mesma escolha fundamental (tal como o valor 1,40 А pa- 
ra O”). Se os valores dos raios iónicos são usados de fontes diferentes, é essencial ve- 
rificar se eles são baseados na mesma convenção. 

Uma complicação adicional, primeiro observada por Goldschmidt, é que os raios 


iônicos aumentam com o número de coordenação (Figura 2.20, como acontece tam-. 


bém com o raio atômico). Consegiientemente, quando comparamos raios iónicos, de- 

veríamos comparar semelhante com semelhante, e usar valores para um único número 

de coordenação (normalmente 6). 

Os problemas dos primeiros pesquisadores foram apenas parcialmente resolvidos 
pelo desenvolvimento da difração de raios X. Agora é possível medir a densidade de 
elétrons entre dois íons vizinhos, localizar o mínimo, e identificar o limite entre os dois 
íons. Entretanto, como vemos na Figura 2.21, a densidade de elétrons passa por um 
mínimo largo, e sua localização exata pode ser muito sensível a incertezas experimen- 
tais e para a identidade dos dois vizinhos. Sendo assim, em química inorgânica, ainda 
é provavelmente mais útil expressar os tamanhos dos íons de uma maneira autoconsis- 
tente do que tentar calcular valores de raios individuais em certas combinações. Listas 
muito extensas de valores autoconsistentes, que foram compilados a partir da análise 
de dados de raios X em milhares de compostos, particularmente óxidos e fluoretos, 
agora estão disponíveis, e alguns constam na Tabela 1.5. 

Ав tendências gerais para raios iônicos são as mesmas para os raios atômicos. As- 
sim: | 
1 “Osraios iónicos aumentam para baixo em um grupo. (A contracáo lantanídica, Se- 

ção 1.8, restringe o aumento entre os íons mais pesados dos íons metálicos 5d.) 

2 Osraios dos íons de mesma carga decrescem ao longo de um período. 

3 Quando um íon pode ocorrer em ambientes com diferentes números de coordena- 
ção, seu raio aumenta à medida que o número de coordenação aumenta. 

4 Se um elemento pode formar cátions com diferentes números de carga, então, pa- 
ra um dado número de coordenação, seu raio iônico decresce com o aumento do 
número da carga. ; 

5 Como uma carga positiva indica um número reduzido de elétrons e, conseqiiente- 
mente, uma atração nuclear mais dominante, cátions são normalmente menores do 
que ânions em elementos com números atômicos similares. 


Os raios iônicos são definidos em termos de uma escolha para uma espécie de íon. Raios 
iónicos aumentam para baixo em um grupo, decrescem ao longo de um período, aumentam 
com o número de coordenação, e decrescem com o aumento do número da carga. 
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Figura 2.20 А variação do raio iônico com 
о número de coordenação. 


Densidade 
eletrônica 


Figura 2.21 А variação na densidade ele- 
trônica ao longo do eixo Li-F no ШЕ. O ponto 
P indica o raio de Pauling dos íons; б, o raio 
de Goldschmidt original (1927); e S, o raio 
de Shannon. 
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Tabela 2.4 А regra da relação do raio 


Número de Relação 
coordenação de raio Diagrama 
8 >0,7 
6 0,4-0,7 
4 0,2-0,4 
3 0,1-0,2 


(b) A relação de raio 

Um parâmetro bastante comum na literatura de química inorgânica, particularmente 
em textos introdutórios, é a relação de raio, p, dos íons. A relação é a razão dos raios 
do menor íon (г) e do maior ion (»,): 


Em muitos casos, r é o raio do cátion e г, é o raio do ânion. A razão mínima de raio 
que pode tolerar um dado número de coordenação é então calculada considerando o 
problema geométrico de empacotamento de esferas de tamanhos diferentes. Os resul- 
tados estão listados na Tabela 2.4. Se a razão dos raios fica abaixo de um dado valor 
mínimo, então os íons de carga oposta não estarão em contato e os íons de carga igual 
tocar-se-ão. De acordo com um argumento eletrostático simples, o menor número de 
coordenação, no qual o contato de íons de cargas opostas é restabelecido, então torna- 
se favorável. À medida que o raio iônico do íon М” aumenta, mais ânions podem ro- 
deá-lo, como temos visto para o CsCi com coordenação(8,8) comparada com a do 
NaCl e sua coordenação (6, 6). 

Na prática, a razão do raio é mais segura quando o número de coordenação do cá- 
tion é 8, menos confiável com cátions de coordenação 6, e não-confiável para cátions 
de número de coordenação 4.º As regras da razão de raio são provavelmente uma su- 
perelaboração da observação qualitativa de que cátions grandes têm números de coor- 
denação grandes. 


A razão de raio dá uma indicação do rúmero de coordenação provável de um composto: 
quanto mais alto o raio, maior o número de coordenação. 


(c) Mapas de estruturas 


Confirmado que o uso da razão dos raios é incerta, ainda é possível progredir com a ra- 
cionalização de estruturas, coletando informação suficientemente empírica e buscando 
nela algum padrão. Essa atitude tem motivado a compilação de mapas de estrutura. 
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Figura 2.22 О mapa estrutural para compostos de fórmula MX. Um ponto é definido peta dife- 
renga de eletronegatividade, Ax, entre о ánion e o cátion e a média do número quântico principal 
п, Sua localização no mapa indica o número de coordenação esperado para aquele par de pro- 
priedades. De E. Моовег e W.B. Pearson, Acta Crrystallogr. 12, 1015 (1959). 
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8 L.C. Natan, J. Chem. Educ. 62, 215 (1985). 
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Estruturas 
em camada 


Número quântico principal médio 


Figura 2.23 Um mapa estrutural para compostos de fórmula MX,. De E. Mooser e W.B. Pear- 
son, Acta Crystaliogr. 12, 1015 (1959). 


Mapa de estrutura é um mapa compilado empiricamente que descreve a dependência 
da estrutura cristalina com a diferença de eletronegatividade, Ax (Seção 1.8d), entre os 
elementos envolvidos e o número quântico principal das camadas de valência dos dois 
átomos”. a 

O caráter iônico de uma ligação aumenta com Ау; assim, movendo da esquerda 
para a direita ao longo do eixo horizontal de um mapa de estrutura corresponde a um 
aumento no caráter iônico na ligação. O número quântico principal é uma indicação do 
raio de um íon; assim, subindo no eixo vertical corresponde a um aumento no raio mé- 
dio dos íons. Devido aos níveis de energia atômico também tornarem-se mais próxi- 
mos, à medida que o átomo expande, a polarizabilidade do átomo também aumenta 
(Seção 1.8e). Conseqiientemente, o eixo vertical de um mapa de estrutura correspon- 
de a um aumento no tamanho e na polarizabilidade dos átomos ligados. 

A Figura 2.22 é um exemplo de um mapa de estrutura para compostos MX e a Fi- 
gura 2.23 é um exemplo para compostos MX.. No primeiro caso, vemos que as estru- 
turas que temos discutido caem em regiões totalmente distintas do mapa. Elementos 
com grandes Ау têm coordenação (6,6), tal como é encontrado na estrutura do sal-ge- 
ma; elementos com pequeno Ау (e conseqiientemente onde há a expectativa de cova- 
léncia) têm menor número de coordenação. Em termos de uma representação de mapa 
_ de estrutura, o GaN está em uma região mais covalente da Figura 2.22 do que o ZnO, 

porque Ax é bem menor. 
O mapa de estrutura é uma representação da variação, na estrutura cristalina, com o ca- 
ráter da ligação, a diferença de eletronegarividade horizontalmente e a polarizabilidade 
média verticalmente. 


‚жб е a cannsenera sas ‚үке тае же» .......: 


Exemplo 2.4 Usando um mapa de estrutura 
Qual tipo de estrutura cristalina seria esperada para o sulfeto de magnésio, MgS? 


Resposta: As eletronegatividades do magnésio e do enxofre são 1,3 e 2,6 respectiva- 
mente; assim, Ay = 1,3. O número quântico principal é 3 (ambos os elementos estão 
no período 3). O ponto Аў = 1,3, n = 3 encontra-se justamente na região do número de 
coordenação 6 do mapa de estrutura na Figura 2.22. Essa localização é compatível 
com a estrutura do sal-gema do Mgs. 


Dead rasos ocre sra С %4%4.....ш.. өш 4844924%90044020%6ө.0606ө етж зеен езе ж ез» 


? E. Mooser е W.B. Pearson, Acta Crystallogr. 12, 1015 (1959). 
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К (а) + e (9) + Ci(g) 


122 
a К (9) +е (9) 201,0) 
-355 
425 K*(g) + CI (д) 
-k Kig) +5Cial0) 
а ) +5129) 
X 
438 
KCI (s) 


Figura 2.24 Um ciclo de Born-Haber para 


KCI. A entalpia de rede é igual a —x. 


Teste seus conhecimentos 2.4 Determine o número de coordenação 
para о cátion e para o ânion no cloreto de rubídio, RbCI. 


2.11 A energética da ligação iônica 
Um composto tende a adotar a estrutura cristalina que corresponde à menor energia de 
Gibbs. Deste modo. se para o processo: 


М” (+18) --->МХ() АС = АН - TAS? 


a mudança na energia de Gibbs. AG”, é mais negativa para a formação da estrutura A 
do que para a B, então a transição de B para A é espontánea sob condições que preva- 
lecem, e nós esperamos que o sólido possua a estrutura А. 

O processo de formação do sólido a partir de fons gasosos é tão exotérmica que, 
na temperatura ambiente e próxima a ela, a contribuição da entropia pode ser despre- 
zada (essa negligência é rigorosamente verdadeira à T = 0). Consegiientemente, dis- 
cussões de propriedades termodinâmicas de sólidos concentram-se, pelo menos ini- 
cialmente, nas mudanças de entalpia. Assim. observamos a estrutura que é formada 
mais exotermicamente е a identificamos como а forma termodinâmica mais estável. 


(a) Entalpia de rede 


A entalpia de rede, АНГ, é o padrão de mudança de entalpia molar que корша а 
formação de íons gasosos a partir de um sólido: 


MX()>M(g+X(g) AHÍ 


Devido ao rompimento da rede sempre ser endotérmico, as entalpias de rede são sem- 
pre positivas e seus sinais positivos normalmente são omitidos em seus valores 
numéricos. Se as considerações de entropia são desprezadas, a estrutura cristalina mais 
estável do composto é a estrutura com a maior entalpia de rede sob as condições 
prevalecentes. 

Entalpias de rede são determinadas utilizando-se о ciclo de Born-Haber, como 
aquele mostrado na Figura 2.24. Neste caso especial de um ciclo termodinâmico, um 
ciclo (ou caminho fechado) de etapas é formado e considera a formação de rede como 
um estágio. À entalpia-padrão de decomposição de um composto em seus elementos é 


o contrário de sua entalpia-padrão de formação, AH”; a entalpia-padrão de formação - 


de rede é o contrário da entalpia de rede. Para um elemento sólido, a entalpia-padrão 
de atomização, А „Н, é a entalpia-padráo de sublimação, A „Н, como em: 


К) —S K(g) А, „Н =+89K mol” 


Para um elemento gasoso, a entalpia-padrão de atomização é a entalpia-padrão de dis- 
sociação, como em 


CL) —> 2С) AH? =+244K mol” 


А entalpia-padrão de ionização é a entalpia de ionização (para a formação de cátions), 
Ai HP, e a entalpia por ganho de um elétron (para ânions), А „Н. Dois exemplos: 


K(g) —— Kg) + eg) Ad” = +425 kJ mol” 
Са) + e(g) — CMe) А.Н = “355 kJ mor”! 


O valor da entalpia de rede - o único parâmetro desconhecido em um ciclo bem esco- 
lhido- é encontrado considerando-se a condição de que а soma das mudanças de en- 
talpia para um ciclo completo é zero (porque a entalpia é uma função de estado)” 


AS 


9 Quando a entalpia de rede é conhecida a partir de cálculos, o ciclo de Born-Haber pode ser utilizado para 


determinar o valor de outra quantidade difícil de ser obtida, a entalpia por ganho de um elétron (e consequen- 
temente a afinidade eletrônica, Seção 1.8). 
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o ricio de > Born- Haber para determinar a 


Exemplo 2.5 
entalpia ае г< 


Calcule a entalpia de psie co es) usando o ciclo de Born-Haber e a seguinte infor- 
mação: 

Etapa AHF / (kJ mol”) 

Sublimação do mis; +89 

Ionização do Ni) +425 

Dissociação de +244 

Ganho do elé -355 

Formação do КАЗ -438 


Resposta: O ciclo su “estrado na Figura 2.24. A soma das mudanças da en- қ 


talpia para o ciclo с: 


АН? тоқа las 


Deste modo, АН)” = IS kj moi” 
Teste seus co Calcule a entalpia de rede do brometo de 
magnésio a parir <! dados 

Etapa AH? | (ЕЈ mol”) 

Sublimação do Mg(s +148 

Ionização do Ме z +2187 

Vaporização do Эг) +31 

Dissociação do ! +193 

Ganho do eléion : -331 

Formação do MgB -524 
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1 
ao 


е é conhecida, ela pode ser usada para julgar о cará- 
calculado com base no fato de que a rede consiste 
iômbica está compatível com o valor medido, então 
ominantemente iônico do composto. Uma discre- 
a. Como mencionado anteriormente, é importante 
ricas podem ser enganosas nessa avaliação. 


Uma vez que a e! 
ter da ligação no sólido. 
“de fons interagindo de | 
ele poderá adotar um m 
páncia indica um gran de cova! 


lembrar que as coincidências nu 


“nadas a partir dos dados de entalpia, utilizando-se o ciclo 
25 de entropia forem desprezadas, a estrutura cristalina 
г езїгшита com a maior energia de rede sob as condições 


As entalpias de rede sã: 
de Born-Haber. Se as ‹ 
mais estável de uni co: 
prevalecentes. 


(b) Contribuições + maicas para as entalpias de rede 


Para calcular a entalpia де: iv um sólido supostamente iônico necessitamos levar 
1025 para a energia, incluindo as atrações е as repul- 
a média de vibração dos átomos (além de sua con- 
o cristal) pode ser desprezada quando é provável 
o de temperatura. 

ica total de um cristal é a soma 85% termos da ener- 
ca da forma 


em consideração vá 
sões entre os íons. 
tribuição à energia d 
que o sólido esteja а хе 

A energia poten: 
gia potencial individu 


Ава таз 
Vas = 


А 
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= + = + = + = 
a А 
Figura 2.25 А base do cálculo da constan- 


te de Madelung para uma linha alternante de 
cátions e ânions com constante de rede d. 


Tabela 2.5 Constantes de Madelung” 


Tipo estrutural A 

Cloreto de césio 1,763 
Fluorita 2,519 
Sal-gema 1,748 
Rutilo | 2,408 
Sphalerita 1,638 
Wurtzita 1,641 


*Os valores dados sáo para o fator geométrico 


descrito no texto. Algumas fontes citam valores que - 


incluem os números de carga dos íons (assim, por 
exemplo, o valor para CaF, é citado como 5,039), e 
é necessário verificar a definição antes de usar. 


para íons de número de carga 2, e 25 (com cátions tendo números de carga positivos е 
ánions números de carga negativos) separados por uma distância ғр. А soma sobre 
todos os pares de íons em um sólido pode ser realizada em qualquer estrutura cristali- 
na, embora na prática ela convirja muito lentamente, porque os vizinhos mais próxi- 
mos contribuem com um termo negativo grande, os segundos vizinhos mais próximos 
com somente um termo positivo. levemente mais fraco, e assim por diante. O resulta- 
do total é que a atração entre os cátions e ânions predomina e produz uma contribuição 
favorável (negativa) à energia no sólido. 

Por exemplo, em uma linha unidimensional formada de cátions e de ânions, espa- 
сада uniformemente e altemada com z, = +z € гь = —z (Figura 2.25), a interação de um 
íon com todos os outros é proporcional a 


DE a DT Do ade des 111 2º 
== (1 = j=- > 112 
а 2 за 4а d d 


O fator de 2 vem do fato de que os mesmos íons ocorrem em ambos os lados do íon 
central. Como neste caso. conclui-se que, além do aparecimento explícito dos núme- 
ros de carga do íon, o valor da soma depende somente do tipo de rede e de um parâme- 
tro de escala simples, d, o qual pode ser tomado como a separação dos centros dos vi- 
zinhos mais próximos. Podemos escrever 


2 2 


E х^—х21п2 (3) 
4те, o 


O primeiro fator é uma coletânea de constantes fundamentais. O segundo é específico 
da identidade dos íons e para a escala da rede. O terceiro termo, 2 Іп 2 = 1,386, carac- 
teriza a simetria da rede (neste caso, uma linha reta de íons) e é o exemplo mais sim- 
ples da Constante de Madelung. «Y. Em sólidos simples, a constante de Madelung é 
específica para o tipo de cristal e independe das distâncias interiônicas. A mesma ex- 
pressão se aplica a cátions e a ânions na rede; assim, a energia potencial de uma fór- 
mula unitária também é dada pela mesma expressão (não duas vezes V porque não de- 
vemos contar interações íon-íon duas vezes). 


Em geral, a energia potencial total por mol de fórmula unitária em uma estrutura - 


cristalina arbitrária é 


rs ne (22 la (6) 
4ле \ а 


onde №, é a constante de Avogadro (neste caso, o número de fórmula unitária por mol) 
e Z, € Zg São os números de carga dos íons porque o número de carga dos cátions é po- 
sitivo e o dos ánions é negativo, V é negativo, correspondendo à diminuição na energia 
potencial relativa ao gás de fons amplamente separados. 

Alguns valores computados da constante de Madelung para uma variedade de re- 
des são dados na Tabela 2.5. А tendência geral é o valor aumentar com o número de 
coordenação. Esta tendência reflete o fato de que uma contribuição grande vem do vi- 
zinho mais próximo, e tais vizinhos são mais numerosos quando o número de coorde- 
nação é grande. Os valores para uma estrutura de sal-gema (N.C. 6) e para a estrutura 
cloreto de césio (N.C. 8) ilustra a tendência. Entretanto, um número de coordenação 
alto não significa necessariamente que as interações são mais fortes na estrutura do 
cloreto de césio, porque a energia potencial depende também da escala da rede. Assim, 
d pode ser tão grande na rede, com íons grandes o suficiente para adotar uma coorde- 


, 
A constante fundamental e, é a permissividade no vácuo; ver na guarda. Em um cálculo preciso, a permis- 
sividade real do meio seria usada. 
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nação óctupla que a separação dos íons supera o pequeno aumento na constante de 
Madelung e resulta em energia potencial menos favorável. 

Uma outra contribuição secundária para a entalpia de rede surge das interações de 
van der Waals entre os íons e moléculas, interações intermoleculares fracas, respon- 
sáveis pela formação de fases condensadas de espécies neutras. Uma contribuição im- 
portante e algumas vezes dominante desta espécie é a interação por dispersão (a “in- 
teração de London”). A interação por dispersão surge das flutuações transientes na 
densidade eletrônica de uma molécula, (e, consegiientemente, do momento de dipolo 
elétrico instantâneo) induzindo uma flutuação na densidade eletrônica (е momento de 
dipolo) de uma molécula vizinha, e a interação atrativa entre estes dois dipolos elétri- 
cos instantâneos. А energia potencial desta interação é inversamente proporcional à 
sexta potência da separação: assim, em um cristal inteiro, deverá variar com a sexta po- 
tência da escala da rede 


М.С 
E 


V= (5) 
A constante С depende da substância. Para íons com polarizabilidade baixa, esta con- 
tribuição é cerca de 1% somente da contribuição Coulómbica, е é ignorada no cálculo 
de entalpia de rede elementar de sólidos iónicos. 


A constante de Madelung reflete o papel da geometria da rede na força de interação Cou- 
lômbica total; outras contribuições à energia de rede incluem interações de van der Waals, 
particularmente a interação por dispersão.” 


(c) Repulsões surgindo da sobreposição 

Quando duas camadas de íons compactas estão em contato, uma outra contribuição pa- 
ra a energia potencial é a repulsão que surge da sobreposição de suas distribuições de 
elétrons. Devido ao fato de os orbitais decaírem exponencialmente a zero para distân- 
cias grandes do núcleo е as interações repulsivas dependerem da sobreposição dos or- 
bitais, é plausível que sua contribuição à energia potencial tenha a forma 


V=+NC “4 | | (6) 


onde C'e d* são constantes. Veremos em um determinado momento que С” anula-se е 
que seu valor não necessita ser conhecido. A constante d* pode ser estimada a partir de 
medidas de compressibilidade, a qual reflete o aumento na energia potencial que ocor- 
re quando íons são pressionados por uma força aplicada. Embora os valores de d* me- 
didos desta maneira realmente variem em uma faixa, frequentemente admite-se que to- 
mando d* = 0,345 À obtém-se uma concordância razoável com o experimento. 


А repulsão entre átomos em um cristal em geral decresce exponencialmente com о aumen- 
to de sua distância de separação. 


(d) A equação de Born-Mayer 

A contribuição dos componentes atrativos e repulsivos à energia total de um sólido é 
descrita pela curva na Figura 2.26. А energia potencial total passa por um mínimo no 
parâmetro de rede do sólido, o qual pode ser encontrado procurando-se por um míni- 
mo na expressão: | 


V= Dae (зы +N, CeT (7) 
4тера( а 5 
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Figura 2.26 Contribuições para a energia 
potencial dos íons em um cristal. A interação 
atrativa ajusta-se como 1/d, onde d repre- 
senta as dimensões da rede. A interação re- 
pulsiva é de curto alcance, mas torna-se for- 
te muito rapidamente, uma vez que os íons 
estão em contato. А energia potencial total, a 
soma destas duas contribuições, passa atra- 
vés de um mínimo que corresponde à di- 
mensão de equilíbrio da rede. 
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А energia potencial mínima é obtida onde dV/dd = 0, que ocorre quando 


се = — Nat | сана |, 
4те, 5 


A substituição dessa relação no procedimento anterior resulta na equação de Вогп- 
Mayer: 


V= Nazan pte A (8) 
4те 4 | 


A escala experimental da rede pode agora ser usada para d. А Т = 0, onde não há 
contribuição da energia cinética média: podemos identificar essa energia potencial 
mínima como a energia molar interna do cristal relativa à energia dos fons ampla- 
mente separados. Desse modo. o negativo de V pode ser identificado como a ental- 
pia de rede (estritamente, seu valor а T = 0 ignorando-se a energia vibracional do 
ponto zero da rede. 

Como observado anteriormente, a concordância entre a entalpia de rede experimen- 
tal e o valor calculado com a utilização do modelo iônico do sólido (na prática, a partir 
da equação de Вогп-Мауег) fornece uma medida da extensão de quanto o sólido é iôni- 
co. Algumas entalpias de rede calculadas e medidas são fomecidas na Tabela 2.6. 

Como um guia geral, o modelo iônico é razoavelmente válido se a diferença na 
eletronegatividade, Ax, para os elementos é maior do que aproximadamente 2, e a li- 
gação é predominantemente covalente se Ay é menor do que aproximadamente 1. En- 
tretanto, deve ser lembrado que o critério de eletronegatividade ignora o papel da po- 
larizabilidade dos íons. Assim. os haletos de metais alcalinos apresentam uma boa con- 
cordância com o modelo iônico; o melhor resultado é com o íon haleto menos polari- 
zável (F) formado de um átomo de F altamente eletronegativo, e o pior com o íon ha- 
leto altamente polarizável (17) formado do átomo de I que é menos eletronegativo. 
Nem sempre está claro se é a eletronegatividade dos átomos ou a polarizabilidade dos 
íons resultantes que seria usada como um critério. A pior concordância com o modelo 
iônico é para combinações de cátions е ânions polarizáveis, com possibilidade de ser 


substancialmente covalentes. Aqui novamente, embora a diferença entre as eletronega- ` 


tividades dos elementos originais seja pequena não está claro se a eletronegatividade 
ou a polarizabilidade fornece o melhor critério. 


Tabela 2.6 Епігіріав de rede medidas e calculadas 


АН (катпоо) Саїс/Ехрї 

Composto (calc) (expt) (%) 

ЦР? 1033 1037 99,6 
СР 845 852 99,2 
Вг 798 815 97,9 
Lil? 740 761 97,2 
CsF? 748 750 99,7 
С8СІ? 652 676 96,4 
С5Вг? 632 654 96,6 
Cs!” - 601: 620 96,9 
AgF? > > 920 | 969 - 94,9 
AgCI? 833 912 91,3 
AgBr* 816 900 90,7 


“Estrutura da sal-gema; "estrutura do cloreto de césio. 

Fonte: D. Cubicciotti, J. Chem. Phys. 31, 1646 (1951). ; 

Os valores calculados usam um modelo iônico mais completo, que inclui outros termos além dos encontrados 
na equação de Born-Mayer. 
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Tabela 2.7 Os raios termodinâmicos de íons, r/ А 


Elementos do grupo principal 


BeF; BF; Сог МО; оҥ 
2,45 2,28 1,85 1,89 1,40 
CN NO; оғ 
1,82 1,55 1,80 
РО" so; CIO; 
2,38 2,30 2,36 
AsO? Seo; 
2,48 2,43 
sboj тео 107 
2,60 2,54 2,49 
103 
1,82 
Їопѕ сотріехоѕ Oxoânions de metais а 
тс] Шен ш [SIF 3" [бес] Cro; Мао 
2,48 2,54 1.94 2,43 230 2,40 
ШЕЛ расы (бағд? [Snc] Моо" 
2,61 2,59 2,01 2,47 2,54 
[2С] (РЫСЫ 
2,47 2,48 


Fonte: А.Ғ. Kapustinskil, О. Rev. Chem. Soc. 10, 283 (1956), 1 Å= 100 рт. 


А equação de Born-Mayer é urilizada para estimar a entalpia de rede para uma rede iôni- 
ca. O modelo iônico é razoavelmente válido se a diferença na eletronegatividade para os 
átomos neutros for maior do que aproximadamente 2, e a ligação é predominántemente co- 
valente se esta diferença for menor que aproximadamente 1. 


(e) A equação de Kapustinskii 
O químico russo A. F. Kapustinskii observou que, se as constantes de Madelung para, 
várias estruturas forem divididas pelo número de íons por fórmula unitária, n, então 
aproximadamente o mesmo valor será obtido para todos eles. Entretanto, ele também 
observou que o valor assim obtido aumenta com o número de coordenação. Deste mo- 
do, devido ao raio iônico também aumentar com o número de coordenação, a variação 
em 54/па de uma estrutura a outra pode ser mais ou menos pequena. Esta observação 
de Kapustinskii propõe que existe uma estrutura hipotética do sal-gema que é energe- 
ticamente equivalente à estrutura verdadeira de qualquer sólido iônico. Sendo assim, a 
entalpia de rede pode ser calculada utilizando-se a constante de Madelung e os raios 
iônicos apropriados para a coordenação (6,6). A expressão resultante é denominada 
equação de Kapustinskii: 
АН) ato E) (9) 
d 
Nesta equação, d= г, + ra, X= 1,21 MJ À mol”. 
À equação de Kapustinskii pode ser utilizada para designar valores numéricos para os 
“raios” de íons moleculares não-esféricos; seus valores podem ser ajustados até que 
o valor calculado da entalpia de rede iguale-se âquele obtido experimentalmente a 
partir do ciclo de Born-Haber. A série de parâmetros autoconsistentes obtidos desta 
maneira são chamados de raios termodinâmicos (Tabela 2.7). Eles podem ser utili- 
zados para estimar as entalpias de rede, e por esta razão as entalpias de formação, de 
vários compostos. s 
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А eguação de Kapustinskii é utilizada para estimar as entalpias de rede de compostos iô- 
nicos e para dar uma medida dos raios termodinámicos dos íons constituintes. 


Exemplo 2.6 Aplicando a equação de Kapustinskii 
Estime a entalpia de rede do nitrato de potássio, КМО,. 


Resposta: Para usar a equação de Kapustinskii, necessitamos o número de íons por 
fórmula unitária (n = 2), seus números de carga zę: = +1 e xo: =-1, e а soma de seus 
raios termoquímicos (1,38 А+189А=3,27А ). Então, com ГЕ - 0,345 А, 


200) |, 0.345 А 
3,27А 327А 
= 662kJmol”! 


АН? = x1,21MJ A mol” 


Teste seus conhecimentos 2.6 Estime a entalpia de rede do sulfato de 
cálcio, CaS0,. 


2.12 Conseqüências das entalpias de rede 


A equação de Born-Mayer mostra que, para um dado tipo de rede (um determinado 
valor de 5), a entalpia de rede aumenta com o aumento dos números de carga do íon 
(como |2,78). A entalpia de rede também aumenta à medida que a escala de rede, d, de- 
cresce. As energias que variam com o parâmetro eletrostático, E(xi), 


£=% (10) 


onde z é o número de carga do íon e d é uma extensão da escala, são amplamente ado- 
tadas em química inorgânica como indicativo de que um modelo iônico é apropriado.” 
Neste capítulo, consideramos três conseqüências de entalpia de sede e sua correlação 
com o parámetro eletrostático. 


(a) Estabilidade térmica de sólidos iónicos 


O aspecto particular que consideramos aqui é a temperatura necessária para causar a 
decomposição térmica de carbonatos. Carbonato de magnésio, por exemplo, se de- 
compõe quando aquecido em torno de 300°C, enquanto que o carbonato de cálcio se 
decompõe somente se a temperatura é elevada acima de 800°C. Em geral, cátions gran- 
des estabilizam ânions grandes (e vice-versa). Em particular, as temperaturas de de- 
composição de compostos termicamente instáveis (tais como carbonatos) aumentam 
com o raio do cátion. 

A influência da estabilização de um cátion grande sobre um ánion instável pode 
ser explicada em termos da tendência nas entalpias de rede. Primeiro, observe que a 
temperatura de decomposição de compostos sólidos inorgânicos pode ser discutida em 
termos da energia de Gibbs de decomposição. Em muitos casos, é suficiente conside- 


- rar somente a entalpia da reação correspondente; a entropia da reação é quase constan- 


te para substâncias que estão sendo comparadas. Os cálculos baseiam-se nas diferen- 


? А correlação das propriedades com É é um guia muito útil para muitas propriedades, mas não será toma- 
da como prova do domínio das interações carga-carga. Frequentemente há uma correlação de uma proprie- 
dade com um amplo intervalo de parâmetros tais como Z/P ou z/r. de fato, uma correlação pode freqúente- 
mente ser encontrada com quase qualquer expressão com o número de carga no numerador e o raio no de- 
nominador. 


LTS A cesar 


e a AAA 
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Tabela 2.8 Dados de decomposição de carbonatos" 


Mg Ca Sr Ба 
AG”! (kJ mor”) +48,3 +130,4 +183,8 +218,1 
АН 1 (kJ mol”) +100,6 +178,3 +234,6 +269,3 
ASÊ/ (KJ mor”) +175,0 +160,6 +171,0 +172,1 
01°C 300 840 1100 1300 


*Os dados são para a reação: 

MCO, (s) ——> MO(s) + СО,(д) АХ? (298K) 

8 é a temperatura necessária para atingir 1 bar de CO,, e foi estimada a partir da entalpia e da entropia da 
reação a 298K. Os valores experimentais reportados na literatura para o cálcio (e rubidio) são duvidosos, por- 
que as amostras estavam provavelmente úmidas. 


ças de entalpia de rede entre os reagentes sólidos e os produtos sólidos; essas diferen- * 


ças dominam a entalpia de reação. As diferenças em entalpia de rede por sua vez po- 
dem ser discutidas em termos da equação de Kapustinskii. Conseqiientemente, a varia- 
ção na estabilidade pode ser correlacionada à variação do parâmetro eletrostático с. 
Considere a decomposição térmica de carbonatos: 


МСО,6) ——> MO(s) + CO.(g) 


A observacáo experimental de que a temperatura de decomposigáo aumenta com o au- 
mento do raio do cátion pode ser expressa em termos da energia de Gibbs da reacáo: a 
temperatura na qual А.С? torna-se negativo e a reação favorável aumenta com o raio 
do cátion. Pela relação termodinámica Аб?-АН?-ТА5%а temperatura de decom- 
posição é atingida quando 

AH? 


T= 
55 o 


А entropia de decomposição é quase constante para todos os carbonatos porque em ca- 
da caso ele é dominado pela formação de dióxido de carbono gasoso. Consegiiente- 
mente, podemos esperar que, quanto maior a entalpia da reação, maior a temperatura 
de decomposição. Esta tendência pode ser verificada pela referência aos dados experi- 
mentais na Tabela 2.8. 

A entalpia-padrão de decomposição depende em parte da diferença entre a ental- 
pia da rede do produto da decomposição, MO, e aquela do carbonato, MCO,. А ental- 
pia da reação total é positiva (a decomposição é endotérmica), mas ela é menos positi- 
va se a entalpia de rede dos óxidos for superior à do carbonato. Desta forma, a tempe- 
ratura de decomposição será baixa para óxidos que possuem entalpias de rede relativa- 
mente alta, comparada com seus carbonatos parentes. Os compostos para os quais is- 
to é verdadeiro são compostos de cátions pequenos, altamente carregados, como Mg” 

A Figura 2.27 indica por que um cátion pequeno aumenta a entalpia de rede de 
um óxido mais do que de um carbonato. A ilustração mostra que a mudança relativa na 
escala de rede é grande quando um composto formado de um cátion pequeno e de um 
ânion grande torna-se um óxido. A mudança na escala é relativamente pequena quan- 
do o composto original possui um cátion grande inicialmente. Como a ilustração mos- 
tra em forma ampliada, quando o cátion é muito grande, a mudança em tamanho do 
ânion pouco afeta a escala da rede. Deste modo, para um dado ânion poliatômico ins- 

‚ tável, a diferença na entalpia de rede é mais favorável à decomposição quando о cátion 
é pequeno do que quando ele é grande. 

A diferença na entalpia de rede entre o MO e o MCO, é ampliada por número de 
carga elevada do cátion. Como resultado, a Мете térmica do carbonato ocor- 
rerá com temperatura mais baixa se ele contiver um cátion altamente carregado. Uma 
consegiiência desta dependência com o número de carga é que os carbonatos de metais 
alcalinos terrosos (м?) decompõem-se а menores temperaturas do que os carbonatos 
dos metais alcalinos correspondentes (М). 
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Escala da Pequena Grande 
rede variação % variação % 


(a) (b) 


Figura 2.27 Uma representação ampliada da mudança no parámetro de rede para cátions de 
tamanhos diferentes. (a) quando о ânion muda de tamanho (por exemplo, quando COZ” decom- 
põe a O” e СО,) e o cátion é grande, a escala da rede muda por uma quantidade relativamente 
pequena. (b) Se o cátion é pequeno, a mudança relativa na escala da rede é grande, e a decom- 
posição é termodinamicamente mais favorável. 


Cátions em estados de oxidação altos estabilizam ânions grandes. Cátions grandes estabi- 
lizam ánions grandes (e vice-versa). As temperaturas de decomposição de compostos ins- 
ráveis termicamente ашпетат com o raio do cátion. Quanto maior a entalpia da reação, 
maior a temperatura de decomposição. 


Exemplo 2.7 Estimando a dependência da estabilidade com 
o raio iônico 


Apresente um argumento para esclarecer o fato de que, quando lítio e sódio queimam 
na presença de oxigênio, o lítio forma óxido, 11,0, enquanto que о sódio forma peró- 
xido, Na,O.. 


Resposta: Devido ao fato de o íon lítio ser pequeno resulta em Li,O, tendo uma en- 
talpia de rede mais favorável do que o Na,O, a reação de decomposição МО, ——> 
M,O + 1 O, é termodinámicamente mais favorável para o Li,O, do que para o Na,O,. 


Teste seus conhecimentos 2.7 Estabeleça г a ordem das temperaturas de 
decomposição de sulfatos de metais alcalinos terrosos na reação 
MSO,(s ) — МО( ) +5039). 


РО о оооееваа нин rr rr rr rr rr rr rr COARI LLC OLA O UU O O нанова Casaco nan Uta 


(b) As estabilidades dos estados de oxidação 


Um argumento similar pode ser usado para explicar a observação geral de que os esta- 
dos de oxidação altos são estabilizados por ânions pequenos”. Em particular, flúor tem 
uma maior habilidade comparada com os outros halogênios para estabilizar os estados 
de oxidação maiores dos metais. Então, os haletos conhecidos de Ас (Т), Со(Ш) е 
Mn(IV) são somente os fluoretos. Um outro sinal de decréscimo na estabilidade de ha- 


Estados de oxidação e os númercs de oxidação são introduzidos na Seção 3.1; temas já familiares ao 
curso introdutório de química. Para espécies monoatómicas, o número de oxidação é о mesmo do número de 
carga. 
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letos mais pesados de metais em estados de oxidação mais altos é o dos iodetos de 

Си(Ш) e de Ғе(Ш) que decompõem prontamente a temperatura ambiente. O átomo de 

oxigênio é eficiente na estabilização de estados de oxidação altos dos átomos não so- 

mente por causa pelo seu pequeno tamanho, mas porque pode aceitar até dois elétrons. 
Para explicar estas observações, consideremos a reação 


MX + 4X, — MX, 


onde X é um halogênio. Nosso objetivo é mostrar por que esta reação é mais fortemen- 
te espontânea para X = F. Se ignorarmos as contribuições da entropia, devemos mos- 
trar que a reação é mais exotérmica para o flúor. 

Uma contribuição para a entalpia da reação é a conversão de 4X, a X”. Além do 
flúor possuir uma maior afinidade eletrônica do que o cloro, esta etapa é mais exotér- 
mica para X = F do que para X = СІ, por causa da menor entalpia de ligação do F,, 
comparando-se com aquela do Cl,. As entalpias de rede, entretanto, têm um papel 
maior. Na conversão de MX para MX,, o número de carga do cátion aumenta de +1 pa- 
ra +2, assim, a entalpia de rede aumenta. Entretanto, à medida que o raio do ânion au- 
menta, essa diferença nas duas entalpias de rede diminui, e a contribuição exotérmica 
para a reação global também decresce. Conseqiientemente, a energia de rede e a ental- 
pia de formação do X conduzem a uma reação menos exotérmica à medida que o ha- 
logénio muda do F ao I. Como os fatores de entropia são similares, esperamos um au- 
mento na estabilidade termodinâmica do MX relativo ao MX,, indo de X =F a X =I, 


descendo no grupo 17/VII. 


Cátions com estados de oxidação altos são estabilizados por ânions pequenos. 


(c) Solubilidade 


As entalpias de rede influenciam na solubilidade, mas isto é mais difícil de analisar do 
que para as reações. Uma regra geral amplamente obedecida é aquela em que compos- 
tos que contêm íons de raios amplamente diferentes são normalmente solúveis em 
água. Reciprocamente, os sais com mínima solubilidade em água são os de fons com 

raios similares. Isto é, em geral, a diferença no tamanho favorece a solubilidade em 


+40 - 
Csl 


+20 - 


‘Entalpia de solução / (kJ mol”) 
3 
T 


| | Н 
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Figura 2.28 А correlação entre as entalpias de solução dos haletos e as diferenças entre as еп- 
talpias de hidratagáo dos fons. A dissolugáo é mais exotérmica quando a diferenga é grande. 
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água. Empiricamente, um composto iônico MX tende a ser mais solúvel quando o raio 
de М? é menor do que aquele do Х еп torno de 0,8 А. 
Duas séries familiares de compostos ilustram essas tendências. Em análise gravimétri- 
ca, Ba” é usado para precipitar SOY., e as solubilidades dos sulfatos do Grupo 2 de- 
crescem do MgSO, ao BaSO,. Em contraste, a solubilidade dos hidróxidos dos metais 
alcalinos terrosos aumenta para baixo no grupo: Mg(OH), é pouco solúvel no “leite de 
magnésia”; mas o Ba(OH), é usado como um hidróxido solúvel para a preparação de 
soluções de OH. O primeiro caso mostra que um ánion grande requer um cátion gran- 
de para a precipitação. O segundo caso mostra que um ânion pequeno requer um cá- 
tion pequeno para a precipitação. 

Antes de tentar racionalizar estas observações, devemos observar que a solubili- 
dade de um composto iônico depende da energia de Gibbs do processo 


MX(s) ——> Maq) + X (ag) 


No processo, as interações responsáveis para a entalpia de rede do MX são substituí- 
das pela hidratação (e pela solvatação em geral) dos íons. Entretanto, o balanço exa- 
to dos efeitos da entalpia e entropia é delicado e difícil de avaliar, particularmente 
porque a mudança de entropia também depende do grau de ordem das moléculas do 
solvente que é provocado pela presença do soluto dissolvido. Os dados na Figura 2.28 
sugerem que as considerações da entalpia são importantes em alguns casos pelo me- 
nos, e o gráfico mostra que há uma correlação entre a entalpia da solução de um sale 
a diferença nas entalpias de hidrátação dos dois íons. Se o cátion tem uma entalpia de 
hidratação maior do que a de seu ânion parceiro (refletindo a diferença em seus tama- 
nhos) ou vice versa. a dissolução do sal é exotérmica (refletindo o equilíbrio de solu- 
bilidade favorável). 

A variação na entalpia pode ser explicada com a utilização do modelo iônico. A 
entalpia de rede é inversamente proporcional à distância entre os íons: 


АН? «= | (12а) 


КОРТ. 


enquanto que a entalpia de hidratação é a soma das contribuições individuais dos íons: 
0. эг 
Amar = += (125) 
г. 


Se o raio de um íon é pequeno, o termo па entalpia de hidratação para aquele íon será 
grande. Entretanto. na expressão para a entalpia de rede um íon pequeno pode não fa- 
zer o denominador da expressão pequeno. Então, um íon pequeno pode resultar em 
uma grande entalpia de hidratação, mas não necessariamente permite elevadas ental- 
pias de rede; assim. a assimetria no tamanho do íon pode resultar em uma dissolução 
exotérmica. Entretanto, se ambos os íons são pequenos, então ambas a entalpia de re- 
de e a entalpia de hidratação podem ser grandes, e a dissolução pode não ser muito 
exotérmica. 


Compostos que contêm íons com raios amplamente diferentes em geral são solúveis em 
água. Reciprocamente, os sais pouco solúveis em água são os que possuem os raios dos 
íons semelhantes. 
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Exemplo 2.8 Avaliando as tendências na solubilidade dos compostos 
do bloco s 
Qual é a tendência nas solubilidades dos carbonatos dos metais do Grupo 27 
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Resposta: O ánion сог possui um raio grande е é do mesmo tipo de carga (2) do cá- 
tion M” dos elementos do grupo 2. O carbonato menos solúvel do grupo deve ser o do 
cátion maior, Ra”. O mais solúvel deve ser о carbonato do cátion menor, Mg” (o be- 
rílio possui um caráter muito covalente em suas ligações para ser incluído nessa análi- 
se). Embora o carbonato de magnésio seja mais solúvel do que o carbonato de rádio, 
ele é apenas levemente solúvel: sua constante de solubilidade (sua constante do produ- 


to de solubilidade) é somente 3 x 10% 


Teste seus conhecimentos 2.8 Qual deverá ser mais solúvel em água, o 


NaClO, ou o KCIO,? 
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Leitura complementar 


Alguns textos introdutórios em química inorgânica do estado sólido 
ao nível deste estudo são: 


U. Muller, Inorganic structural chemistry. Wiley, New York (1993). 
Os capítulos 1-5 introduzem estruturas politipos e a ligação nos sóli- 


dos iônicos. 
D. M. Adams, Inorganic solids. Wiley, New York (1974). 


A. R. West, Solid state chemistry and its applications. Wiley, New 
York (1984). 


М.Е С. Ladd, Chemical bonding in solids and fluids. Ellis Harwood 


(1994). 


P. A. Cox, The electronic structure and chemistry of solids. Oxford 
University Press (1987). 


М.Е С. Ladd, Structure and bonding in solid state chemistry. Wiley, 
New York (1979). 


Exercícios 


2.1 Quais dos seguintes esquemas não são maneiras de gerar redes de 
empacotamento compacto” 


(a) АВСАВС..; (b) ABAC...; (d) АВСВС...; (e) 


АВАВС...; (f) ABCCB... 


(c) ABBA...; 


2.2 Desenhe uma camada de esferas em empacotamento compacto. 
Nessa camada, marque as posições dos centros da camada de átomos 
В usando o símbolo ® e com o símbolo O marque as posições dos cen- 
tros da camada de átomos С de uma rede cfc. 


2.3 (a) Distinga entre os termos polimorfo e politipo. (b) Dê um 
exemplo de cada. 


2,4 А liga intersticial de carbeto de tungstênio, WC, tem a estrutura 
do sal-gema. Descreva-a em termos dos buracos na estrutura de empa- 
cotamento compacto. 


, 
2.5 Dependendo da temperatura, RbCl pode existir na estrutura do 
sal-gema ou na de cloreto de césio. (a) Qual é o número de coordena- 
ção de um ánion e de um cátion em cada uma destas estruturas? (b) Em 
qual destas estruturas o Rb terá um maior raio aparente? 


O livro de referência-padrão. o qual oferece uma visão das estruturas 


de um enorme número de elementos e compostos. é 


А. F. Wells, Structural inorganic chemistry. Clarendon Press, Oxford 
(1985). 


Dois textos introdutórios muito úteis e cuidadosos nas aplicações dos 
argumentos termodinâmicos à química inorgânica são: 


W. E. Dasent, Inorganic energetics. Cambridge University Press 
(1982). 


D. A. Johnson, Some thermodynamic aspects of inorganic chemistry, 
Cambridge University Press (1982). 


Outras obras de grande utilidade: 


J. K. Burdett, Chemical bonding in solids. Oxford University Press 
(1995). 


Р. А. Cox, Transition metal oxides. Oxford University Press (1992). 


2.6 А estrutura ReO, é cúbica com Re em cada vértice da célula uni- 
tária e um átomo de O em cada aresta da célula unitária a meio cami- 
nho entre os átomos de Re. Esboce esta célula unitária e determine (a) 
o número de coordenação do cátion e do ânion e (b) identifique o tipo 
de estrutura que seria gerada se o cátion estivesse inserido no centro da 
estrutura КеО,. 


2.7 Esboce os blocos s е р da tabela periódica e marque os elementos 
que contribuem como cátions e ânions monoatômicos em sólidos que 
são bem descritos pelo modeto iônico. Identifique os elementos. 


2.8 Considere a estrutura do sal-gema. (a) Quais são os números de 
coordenação do ánion е do cátion? (b) Quantos fons Ма” ocupam as lo- 
calizações do segundo vizinho mais próximo de um íon Ма”? (с) Real- 
се os fons СГ do plano empacotado mais próximo. (Sugestão: esse pla- 
no hexagonal será perpendicular ao eixo triplo). 


2.9 Considere a estrutura do cloreto de césio. (a) Qual é o número de 
coordenação do ánion e do cátion? (b) Quantos íons Cs* ocupam as lo- 
calizações do segundo vizinho mais próximo de um íon Cs? 
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2.10 (а) Quantos fons Св” e quantos íons СГ estão na célula unitária 

2 2. » 2- e 2 é 
do CsCI? (b) Quantos fons Zn”* e quantos fons S” estão na célula uni- 
tária da esfalerita? 


2.11 Confirme que no rutilo (TiO,, Figura 2.16) a estequiometria 6 
compatível com a estrutura. 


2.12 А Figura 2.17 mostra a estrutura perovskita do CaTiO,. Confir- 
me que a estequiometria é compatível com a estrutura. 


2.13 Imagine а construção de uma estrutura MX, a partir da estrutu- 
ra ccc do CsCl pela remoção da metade dos íons Cs” da coordenação 
tetraédrica ао redor de cada СГ. Qual é esta estrutura do MX,? 


2.14 Considerando os seguintes dados para o comprimento de um la- 
do da célula unitária para compostos que cristalizam na estrutura do 
sal-gema, determine o raio do cátion: MgSe (5,45 А), Са5е (5,91 А), 
SrSe (6,23 À), BaSe (6,62 À). (Para determinar o raio do Se”, conside- 
re que os íons Se” estáo em contato no Mgse.) 


2.15 Utilize o mapa de estrutura na Figura 2.22 para estabelecer os 
números de coordenação dos cátions e dos ânions em (a) LiF, (b) Rb- 
Br, (c) SrS, e (d) BeO. Os números de coordenação observados são 
(6,6) para о LiF, RbBr, е SrS e (4,4) para о ВеО. Proponha uma razão 
possível para as discrepâncias. 


Problemas 


21 Na estrutura do MoS,, os átomos de S estão distribuídos em ca- 
madas de empacotamento compacto que repetem-se na seqiiéncia 
AAA.... Os átomos de Mo ocupam os buracos com М.С. 6. Mostre 
que cada átomo de Mo está rodeado por um prisma trigonal de átomos 
de 5. 


2.2 Mostre que a fração máxima do volume disponível ocupado por 
esferas duras em várias redes é(a) cúbica simples: 0,52, (b) ccc: 0,68, 
(c) cfc: 0,74. 


2.3 O número de oxidação comum para metais alcalinos terrosos é 
27, Ajudado pela equação de Вогп-Мауег para a entalpia de rede e um 
ciclo de Born-Haber, mostre que o CaCl é um composto exotérmico. 
Use uma analogia adequada para estimar um raio iônico para o Ca”. A 
entalpia de sublimação do Са(5) é 176 kJ mol”. Mostre que uma ex- 
plicação para a não- existência do CaCl pode ser encontrada na mu- 
dança de energia para a reação 


2СаС(5) ——> Ca(s) + СаСІ,(в) 


2.4 Para uma estrutura empacotada compacta (como o Xe sólido, 
p.f. -112ºC), dé o número de átomos vizinhos mais próximos, o nú- 
mero de buracos tetraédricos por átomo e o número de buracos octaé- 
dricos por átomo. 


2.16 (а) Calcule a entalpia de formação do composto hipotético КЕ, 
considerando uma estrutura do CaF,. Aplique a equação de Born-Ma- 
yer para obter a entalpia de rede e estimar o raio do K” pela extrapola- 
ção das tendências na Tabela 2.4. As entalpias de ionização e as ental- 
pias por ganho de elétron podem ser obtidas nas Tabelas 1.6 e 1.7. (b) 
Qual fator previne a formação deste composto, apesar da entalpia de 
rede favorável? 


2.17 A atração Coulômbica dos cátions е ânions vizinhos mais pró- 
ximos responde pelo total da energia de rede de um composto iônico. 
Com este fato em mente, estime a ordem de aumento da entalpia de re- 
de para os seguintes sólidos que cristalizam na estrutura do sal-gema: 
(a) M20, (b) NaCl, (с) LiF. Justifique. 


2.18 Quais dos seguintes pares de compostos isoestruturais são 
prováveis de sofrer decomposição a baixas temperaturas? Justifique. 
(a) MgCO, е СаСО; (produtos da decomposição: MO + СО,). (b) 
CsI, e М(СН.),І; (ambos os compostos contêm 1,; produtos da de- 
composição MI + 1,; o raio do N(CH,); é muito maior do que o do 
Cs). 


2.19 Quais membros de cada par têm maior possibilidade ser mais 
solúvel em água: (а) SrSO, ou MgSO,, (b) NaF ou NaBF,? 


2.5 Recomende um cátion específico para a precipitação quantitati- 
va do íon carbonato em água. Justifique sua recomendação. 


2.6 О sódio metálico adota uma estrutura cúbica de corpo centrado 


а 25°С е 1 atm. A densidade do sódio sob estas condições é 0,97 g . 


-3 2 - 2 mea 
cm”. Qual é o comprimento da aresta da célula unitária? 


2.7 5е você procurar o raio iônico do Na” na tabela dos raios iôni- 
cos, vários valores aparecem. Isto não se deve a diferentes cientistas 
usarem diferentes maneiras de estimar o raio iônico. Deve-se a uma 
razão mais fundamental. Explique. 


2.8 Há dois polimorfos comuns do sulfeto de zinco: cúbico e hexa- 
sonal. Baseado somente na análise das constantes de Madelung, 
aponte qual polimorfo seria o mais estável? Considere que as distân- 
cias Zn-S nos dois polimorfos são idênticas. 


2.9 (a) Explique por que os cálculos de energia de rede baseados na 
equação de Born-Mayer duplicam os valores experimentalmente de- 
terminados em torno de 10% para о ГІСІ, mas somente em torno de 
10 por cento para o AgCl. Ambos os compostos possuem a estrutura 
do sal-gema. (b) Escolha um par de compostos contendo 2+ e dois 
íons que devem apresentar comportamento similar. 
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А interpretação das estruturas e das reações em química inorgá- 
nica está fregiientemente baseada em modelos semiquantitati- 
vos. Representações ilustradas, tais como as estruturas de Le- 
wis, são amplamente usadas e podem ser muito úteis para corre- 
lacionar ligação e estrutura; nós revisamos alguns de seus as- 
pectos mais úteis. Além disso, modelos semiquantitativos ilustra- 
dos para a ligação molecular podem ser obtidos com o uso dos 
conceitos de ligação de valência e orbital molecular; boa parte 
deste capítulo introduz este formalismo útil. Veremos neste capí- 
tulo e ao longo deste estudo a existência de inter-relação entre 
os modelos qualitativos, os resultados experimentais e os pará- 
metros cálculados. 


Grande parte da química inorgânica depende da capacidade de 
relacionar as propriedades químicas dos compostos com suas es- 
truturas eletrônicas. A discussão mais elementar da ligação cova- 
lente, o tópico deste capítulo, é em termos de pares de elétrons 
compartilhados. Essa aproximação foi introduzida рог G. N. Le- 
wis em 1916. Desde aquele tempo nosso entendimento de liga- 
ção tem sido muito enriquecido, experimental e teoricamente, 
em especial por meio do desenvolvimento da teoria do orbital 
molecular. Neste capítulo nós revisamos a teoria básica, mas útil, 
de Lewis, e mostramos como as teorias modernas capturam algo 
de seu espírito, porém indo muito além da mesma. 


Estruturas de Lewis: uma revisão 


Lewis propôs que a ligação covalente é formada quando dois 
átomos vizinhos compartilham um par de elétrons. Um único par 
de elétrons compartilhado é simbolizado por А-В; ligações du- 
plas (A==B) e ligações triplas (A==B) consistem de dois e de três 
pares de elétrons compartilhados, respectivamente. Pares de elé- 
trons de valência não compartilhados em átomos são chamados 
de pares solitários. Embora pares de elétrons solitários não con- 
tribuam diretamente para a ligação, eles influenciam na forma da 
molécula e em suas propriedades químicas. 


88 


QUÍMICA INORGÁNICA 


3.1 A regra do octeto 


Lewis julgou que justificaria a existência de um grande número de moléculas propon- 
do a regra do octeto: cada átomo compartilha elétrons com seus átomos vizinhos pa- 
ra atingir um total de oito elétrons de valência. Como vimos na Seção 1.7, uma cama- 
da completa, a configuração de gás nobre é atingida quando oito elétrons ocupam as 
subcamadas s e p da camada de valência. Uma exceção é o átomo de hidrogênio, que 
preenche sua camada de valência. o orbital 15, com dois elétrons. 

А regra do octeto fornece uma maneira simples de construir uma estrutura de Le- 
wis. um diagrama que mostra о padrão de ligações e pares solitários em uma molécu- 
la. Na maioria dos casos podemos construir uma estrutura de Lewis em três etapas: 


1 Determine o número de elétrons que podem ser incluídos na estrutura somando to- 
dos os elétrons de valência fornecidos pelos átomos. 


Cada átomo fornece todos seus elétrons de valência (então, о Н fornece um elétron e o 
= 2, : ` РА 

O, com configuração [Не]252р?, fomece seis). Cada carga negativa sobre um íon corres- 

ponde a um elétron adicional; cada carga positiva corresponde à perda de um elétron. 


2 Escreva os símbolos químicos dos átomos no arranjo, mostrando quais estão 
unidos. 


Na maioria dos casos, conhecemos o arranjo ou podemos elaborar uma boa conjectura 
do mesmo. O elemento menos eletronegativo é normalmente o átomo central de uma 
molécula, como em'CO, e 507, mas há um grande número de exceções bem conhe- 
cidas (H,O e МН,, entre elas). 


3 Distribua os elétrons em pares, de forma que haja um par de elétrons entre cada par 
de átomos unidos, e então forneça pares de elétrons (para formar pares solitários 
ou ligações múltiplas) até que cada átomo tenha um octeto. 


Cada par ligante é então representado por uma linha simples. A carga total de um íon 
poliatômico é atribuída ao fon como um todo, e não por um átomo individual em par- 
ticular. 


424...... AS 


Exemplo 3.1 Escrevendo uma estrutura de Lewis 

Escreva a estrutura de Lewis para о íon BF, .' 

Resposta: Os átomos fornecem 3 + (4 x 7) = 31 elétrons de valéncia; a carga negativa 
simples do íon reflete a presença de um elétron adicional. Devemos deste modo aco- 


modar 32 elétrons em 16 pares ao redor dos cinco átomos. Uma solução é (1). A carga 
negativa é atribuída ao íon como um todo, e não a um átomo em particular. 


Tabela 3.1 Estruturas de Lewis de algumas moléculas comuns 


H— H 
:N =N: :С = О: a 
o) 5 N 
ZON Ж Ё х 
o О о 0: О О 
H Те —p- 
H—N—H 0--5-0 
j3- О a О Es 
:D—P—O: 10 — 8 — 0: :O— CI — 0: 
| Г i 
| i | 
20: о :0: 


Somente as estruturas de ressonância representativas são fornecidas. As formas são indicadas somente 
para moléculas diatômicas e triatômicas. A expansão do octeto é tratada na p. 92. 
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Teste seus conhecimentos 3.1 Escreva a estrutura de Lewis para a 
molécula PCI. | 


A Tabela 3.1 fornece exemplos da estrutura de Lewis de algumas moléculas е íons co- 
muns. Exceto em casos simples, a estrutura de Lewis não representa a forma das espé- 
cies, mas somente o padrão de ligação e os pares solitários: ela mostra a topologia dos 
elos. e não a geometria da molécula. Por exemplo, o íon BF; é na realidade octaédri- 
co (2). não planar, e о PF, é piramidal trigonal (3). 


Гта ligação covalente é um par de elétrons compartilhado; áromos compartilham pares 
de elétrons até que adquiram um octeto de elétrons de valência. 


КОЛ 


| PR ы... 


/ 
F 
2 ВЕ; З PF; 


(a) Ressonância 


Uma estrutura simples de Lewis é normalmente uma descrição inadequada de uma 

molécula. A estrutura de Lewis do O, (4), por exemplo, sugere incorretamente que 

uma ligação OO é diferente da outra, enquanto que de fato elas têm comprimentos 

idênticos (1,28 А) e intermediário entre aqueles de típicas ligações simples O—O e :0—-0=0 
duplas O=O (1,48 À e 1,21 A, respectivamente). Esta deficiência da descrição de Le- да Te Ср 
wis é superada introduzindo-se o conceito de ressonância, onde a estrutura real da 
molécula é considerada uma superposição de todas as estruturas de Lewis possíveis 
para um dado arranjo atômico. a 

A ressonância é indicada por uma seta com duas pontas: 


:0—0=0 -- 0=0—0: 


Deve ser entendida como uma mistura de estruturas, e não como uma alternância еп- 
tre elas. Em termos de mecânica quântica, a distribuição eletrônica de cada estrutura é 
representada por uma função de onda, e a função de onda real, y, de uma molécula é 
a sobreposição das funções de onda individuais para cada estrutura: 


Y = Y (О—О==О) + y (O=0—0) 


A primeira das contribuições da função de onda, por exemplo, representa uma dis- 
tribuição eletrônica na qual há uma dupla ligação entre o par de átomos da direita em 
О,. А função de onda é escrita como uma sobreposição, com as contribuições iguais 
de cada estrutura, porque as duas estruturas têm energias idênticas. À estrutura mis- 
ta de duas ou mais estruturas de Lewis é chamada de híbrido de ressonância . Ob- 
serve que a ressonância ocorre entre as estruturas que diferem somente na alocação 
de elétrons; a ressonância não ocorre entre as estruturas em que os átomos por si só 
encontram-se em diferentes posições. Por exemplo, não há ressonância entre as es- 
truturas SOO e OSO. 


iurção de onda não é normalizada. Frequentemente omitimos as constantes de normalização das 
lineares para esclarecer sua estrutura. As funções de onda são formuladas na teoria de ligação 
de valência, a qual é descrita posteriormente. 
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A ressonáncia tem dois efeitos principais: 


E 1 A ressonância define as características da ligação na molécula. 
Б ДЕ 2 A energia de uma estrutura híbrida de ressonância é menor do ио: 


-- 


ФР: ФЕ: quer estrutura contribuinte simples. 


A energia do híbrido de ressonância do O,, por exemplo, é menor do q, 
da estrutura individual. A ressonância é mais importante quando há vá 
de energia idênticas que podem ser escritas para descrever a molécula, co: 
Em tal caso, todas as estruturas de mesma energia contribuem igualme 
tura total. 

Estruturas com diferentes energias podem também contribuir para tn o: 
ressonância global mas, em geral, quanto maior a diferença em ener 
truturas de Lewis, menos a estrutura de maior energia contribui. А mx 
exemplo, seria considerada como um híbrido de ressonância das estrutura кое 
em (5). mas a primeira estrutura domina, muito embora o octeto esteja сони: 
gunda estrutura. Conseqiientemente, BF, é considerado primariamente соле windo 
aquela estrutura com uma pequena mistura de caráter de dupla Jigação с 
рага o íon NO; (6), as três últimas estruturas dominam, e nós tratamos o fon ve 
do caráter parcial de dupla ligação. 


А ressonância entre estruturas de Lewis abaixa a energia calculada de moléción з 
o caráter de ligação, distribuindo-a sobre uma molécula. As estruturas de L 
gias similares fornecem uma maior estabilização de ressonância. 


зай (b) Carga formal 

(a) A decisão sobre qual estrutura de Lewis terá a menor energia, e por esta ғ 
bui predominantemente para a ressonância, pode ser simulada em termos 
quantitativa simples estimando a carga formal, f, sobre cada átomo. А с 
um átomo na estrutura de Lewis é a carga que ele teria se a ligação fosse р 
te covalente, com cada par de elétrons compartilhados sendo compartitn: 


E 
Ry . ХХ . mente entre os dois átomos ligados. Isto é, cada átomo possui um elétron de | 
е, “2 gante. Cada par de elétrons solitário pertence completamente ao átomo по } 
А 4 | В e E solitário reside. A carga formal é então a carga total do átomo baseada nesse | 
% 2 e de ligação “puramente covalente, com perfeito compartilhamento” e ¿éumarmedidada . Н 
(b) extensão na qual o átomo pode ganhar ou perder elétrons para formar a est : 


Lewis. Mais formalmente, 


Figura 3.1 Uma representação ilustrada 
do cálculo da carga formal. As linhas mos- f=V-L- 


tram como os elétrons ligados e os pares de id үс 2 de elétr d léñci át te Lé 2 д 
4 НЕН ão . mero Go 
elétrons solitários são repartidos por cada ОП e V é o número de elétrons de valência no átomo parente, L é o número с 


átomo (a) numa molécula diatómica com a elétrons solitários na estrutura de Lewis da molécula, e P é o número de eictr. 
estrutura de Lewis A—B e (b) numa molécu- partilhados. Então, a carga formal é a diferença entre o número de elétrons de y 
la triatômica com a estrutura de Lewis по átomo livre е o número que o átomo tem na molécula, supondo que ele px 
А==В—С. А carga formal sobre cada átomo aystron de cada par compartilhado e ambos os elétrons de cada par soli | 
é a diferença entre o número de elétrons ob- А ох й 2 pira 
3.1). A carga formal representa (em algum séntido idealizado) o número do vig 


tido desta maneira е o número no átomo li- б кы ES Е 
уге, neutro. que um átomo ganha ou perde quando participa de uma ligação perfeitamenio сөліеп- 


Р il} 


ы 
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te com outros átomos. A soma das cargas formais em uma estrutura de Lewis é igual à 
carga total da espécie (e é zero para uma molécula eletricamente neutra). 
Geralmente à estrutura de menor energia é aquela com: (1) a menor carga formal nos 
átomos: e (2) a estrutura na qual ao elemento mais eletronegativo é atribuída uma car- 
ga formal negativa e ao elemento menos eletronegativo é atribuída uma carga formal 
positiva. 
Carga formal é a carga que um átomo teria se os pares de elétrons fossem compartilhados 
igualmente. As estruturas de Lewis com baixas cargas formais tipicamente têm a menor 
energia. 


Exemplo 3. 2 Escrevendo as estruturas de ressonância 


Escreva as estruturas de ressonância para a molécula NO,F e identifique as estruturas 
dominantes. 


Resposta: Quatro estruturas de Lewis e suas cargas formais são mostradas em (7). É 
muito improvável que a menor energia será alcançada com uma carga positiva sobre 
um átomo de F ou sobre um átomo de М; assim, as duas estruturas com ligações N=0 
deverão predominar na ressonância. 


Teste seus conhecimentos 3. 2 Escreva as estruturas de ressonância 
рага o íon NO,. 


4........... ES .......»..... ...... ЕССЕ ... 


= чол bo gg 90 П Бе а, 3] 
ЕЕ беер о шы: са: 
:F: 0 Е: 0 F 0 :F: +1 


(с) Número de oxidação 

A carga formal é um parâmetro derivado do exagero do caráter covalente de uma liga- 
ção. O número de oxidação, 0, é um parâmetro obtido pelo exagero do caráter iôni- 
co de uma ligação. Ele pode ser considerado como a carga que um átomo teria se um 
átomo mais eletronegativo em uma ligação adquirisse completamente os dois elétrons 
da ligação. Desta forma, cada átomo de O em um composto torna-se um íon óxido 
(desde que F não esteja presente), е conseqiientemente é atribuído um número de охі- 
dação de -2. Da mesma forma, a estrutura iônica exagerada do NO; é tratada como 
NO). então o número de oxidação do nitrogênio neste com- 

posto é +5. Quando a um elemento é atribuído um número de oxidação particular, diz- 
se que ele está em um estado de oxidação específico. Então, quando o nitrogênio tem 
um número de oxidação +5, diz-se que ele está no estado de oxidação +5 e é simboli- 
zado por N(V), com um numeral Romano denotando o número de oxidação, ou por 
N(+5). Estas convenções podem ser usadas mesmo se o número de oxidação é negati- 
vo; assim, o oxigênio está num estado de oxidação -2, simbolizado por О(-2) ou 
О(=П), na maioria dos compostos. 

Na prática, os números de oxidação (e os estados correspondentes) são atribuídos 
aplicando-se uma série de regras (Tabela 3.2). Estas regras refletem as consegiiéncias 
da eletronegatividade para as estruturas “iônicas exageradas” de compostos е respei- 
tam o aumento no grau de oxidação que nós esperaríamos à medida que aumenta o nú- 
mero de átomos de oxigênio em um composto (como indo da forma NO à NO;). Este 
aspecto dos números de oxidação é retomado posteriormente no Capítulo 6. 
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Tabela 3.2 А determinação do número de oxidação” 


Número de oxidação 


a 


. À soma dos números de oxidação de todos 
os átomos nas espécies é igual à sua carga total. 


2. Para átomos em sua forma elementar. 0 
3. Para átomos do Grupo 1 +1 
Para átomos do Grupo 2 +2 
Para átomos do Grupo 13/1! (exceto В) +3 (ЕХ), +1 (ЕХ) 
Para átomos do Grupo 14/% (exceto C,Si) +4 (ЕХ,), +2 (ЕХ,) 
4. Para o hidrogénio +1 em combinação com 
náo-metais 
—1 em combinação com 
metais 
5. Para o flúor -1 em todos os seus com- 
postos 
6. Para o oxigênio -2 a não ser que combina- 
do com F 


—1 em peróxidos (О?) 
— + em superóxidos (О) 


1 em ozonetos (Oy) 

7. Halogênios —1 na maioria dos compos- 
tos, a não ser que os outros 
elementos incluam oxigênio 
ou halogênios mais 
eletronegativos 


"Рага determinar um número de oxidação, siga as regras seguintes na ordem dada. Pare tão logo o número 
de oxidação tenha sido atribuído. Há outras regras, mas as aqui apresentadas são aplicáveis para um amplo 
número de compostos. 


Exemplo 3.3  Atribuindo o número de oxidação de um elemento 


Qual é o número de oxidação de (a) М no íon azida, М;, e (b) do Mn no íon perman- 
ganato, МпО;? 


Resposta: Trabalhamos através da série de etapas exibidas na Tabela 3.2, obedecendo 


à ordem mostrada. (a) A carga da espécie 6-1; todos os ШЕ átomos são do mesmo ele- - 


mento, assim 30(М) = –1, o qual implica que «(N) = -1. (b) A soma dos números de 
oxidação de todos os átomos 6-1, assim (Мп) + 4@(О) = —1. Porque о(О) --2, en- 
tão (Mn) =—1 – 4(-2) = +7. Isto é, o MnO; é um composto de Mn(VID. 


Teste seus conhecimentos 3. 3 Qual é o número de oxidação de (a) do O 
em Оз, (b) do P em РО? 


(а) Hipervalência 

Os elementos do período 2, do Li ао Ne, obedecem à regra do octeto muito bem, mas 
os elementos do último período mostram desvios em relação a ela. Por exemplo, a li- 
gação em PCI, requer que o átomo de P tenha 10 elétrons em sua camada de valência, 
um раг de elétrons para cada ligação Р--СІ (8). Similarmente, em SF, o átomo de 5 
deve ter 12 elétrons se cada átomo de F está ligado ao átomo central de S por um par 
de elétron (9). Espécies desta natureza, as quais demandam a presença de mais do que 
um octeto de elétrons ao redor de um átomo, são denominadas hipervalentes. Espé- 
cies para as quais a estrutura de ressonância inclui octetos expandidos, mas não ne- 
cessariamente possuem mais do que oito elétrons de valência, não são consideradas 
hipervalentes: então, о SO)” não é hipervalénte, muito embora algumas estruturas de 
Lewis têm 12 elétrons na camada de valência do S. Em certos compostos, um átomo 
pode estar localizado em um ambiente no qual ele tem mais do que seu número de 
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coordenação normal, mas no qual a ligação não necessariamente é o resultado de pa- Tabela 3.3 Comprimentos de ligação 


res de elétrons emparelhados. Um exemplo é o número de coordenação um oitavo do RJÀ 
C em Be,C e coordenação um sexto em [Co C(CO),,] . Tais espécies são considera- 7 - 
das apropriadamente hipercoordenadas, ao contrário de hipervalentes. B e C com Ho a 
coordenação cinco ou seis também são conhecidos em gaiolas covalentes ou agrega- нр 092 
dos metálicos (clusters) е em boretos e carbetos metálicos estendidos no estado sóli- НСІ 1,27 
do (Capítulo 10). HBr 1,41 
А explicação tradicional de hipervalência (para o SF,, por exemplo) е da ехрап- Ы voo 
são do octeto em geral (para certas estruturas de Lewis do 507, por exemplo) invoca 02 A 
a disponibilidade de orbitais d parcialmente preenchidos, que podem acomodar os ро 1.44 
elétrons adicionais. De acordo com essa explicação, um átomo de P pode acomodar ctz З 1,99 
mais do que oito elétrons, se ele usa seus orbitais 3d vazios. Em РСІ,, por exemplo, !2 2,67 


no mínimo um orbital 3d deve ser usado. A raridade de hipervalência no Período 2 é Fonte: G. Herzberg. Spectra of diatomic 
então atribuída à ausência de orbitais 2d nesses elementos. Entretanto, uma razão , molecules, Van Ncstrand, Princeton (1950). 
mais forte para a raridade da hipervalência no período 2 pode ser a dificuldade geo- 

métrica de empacotar mais do que quatro átomos ao redor de um único átomo central 

pequeno. e pode de fato ter pouco a fazer com a disponibilidade dos orbitais d. Re- 

centes cálculos computacionais (da espécie descrita por último) sugerem que a expli- Tabela 3.4 Raios covalentes” (1... / А) 
cação tradicional superenfatiza o papel dos orbitais d em compostos hipervalentes. 


Na seção 3.12b, por exemplo, veremos como considerar os compostos hipervalentes Н 
sem fazer uso de orbitais d. 8,97 
5 А с М о F 

А hipervalência, a ligação de mais átomos do que permite a formação do octeto conven- 0,774) 0,741) 0,66(1) 0.64 

cional, e a expansão em estruturas de ressonância ocorrem para os elementos seguintes ao 0,67(2) 0,65(2) 0,57(2) 

Período 2. 0,60(3) 

Si Р 5 СІ 

3.2 Estrutura е propriedades de ligação 1,18(1) 1,10 1,04(1) 0.99 
Certas propriedades das ligações são aproximadamente as mesmas em diferentes com- 0,95(2) 
postos dos elementos. Assim, se conhecemos a força de uma ligação de O—H na água, 96 AS Зв Br 
entáo com certa confiabilidade podemos usar o mesmo valor, se estamos interessados 1220) 1,21 1,04 1,14 Й 
na força da ligação О—Н em СН,ОН. Neste estágio, concentramos nossa atenção em e 22 E 


duas das mais importantes características de uma ligação: seu comprimento e sua for- 
ça. 


“Valores para ligações simples, exceto onde 
estabelecido (em parênteses). 


(a) Comprimentos das ligações 

O comprimento da ligação em equilíbrio em uma molécula é a separação internu- 
clear de dois átomos ligados.” A abundância e exatidão das informações sobre o com- 
primento de ligações encontra-se disponível na literatura, a maior parte dela é obtida 
por difração de raios X em sólidos. Os comprimentos das ligações de moléculas em 
equilíbrio na fase gasosa são normalmente determinados pela espectroscopia na região 
do infravermelho ou microondas, ou pela difração de elétrons. Alguns valores típicos 
são mostrados na Tabela 3.3. 

Para uma primeira aproximação razoável, os comprimentos das ligações em equi- 
líbrio podem ser separados em contribuições de cada átomo do par ligado. A contribui- 
ção de um átomo para uma ligação covalente é denominada raio covalente do elemen- 
to (10) (Tabela 3.4). Podemos usar os raios covalentes para predizer, por exemplo, que 
o comprimento de uma ligação P—N é 1,10 Å +0,74 А = 1,84 À; experimentalmente, 
esse comprimento de ligação aproxima-se de 1,8 А em um certo número de compos- 
tos. Os comprimentos de ligações experimentais devem ser usados sempre que possí- 
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Quando a curva de energia potencial for introduzida (Seção 3.4), veremos que o comprimento da ligação 1 0 Raio covalente 
em equilibrio é a separação internuclear correspondendo ao mínimo da curva. 
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11 Raio de van der Waals 


vel. mas os raios covalentes são úteis para fazer uma estimativa cuidadosa quando os 
dados experimentais não estão disponíveis. 

Os raios covalentes variam ao longo da tabela periódica, da mesma forma e pelas 
mesmas razões, como os raios metálicos e iónicos (Seção 1.84). Os raios covalentes 
são aproximadamente iguais à separação do núcleo quando os caroços dos dois átomos 
estão em contato: os elétrons de valência mantêm os dois átomos unidos até que a re- 
pulsão entre os caroços começa a dominar. Um raio covalente expressa a proximidade 
de aproximação dos átomos ligados; a proximidade de aproximação de átomos não li- 
gados em moléculas vizinhas que estão em contato é expressa em termos do raio de 
van der Waals do elemento, o qual é a separação internuclear quando as camadas de 
valência dos dois átomos estão em contato não-ligante (11). Os raios de van der Waals 
são de crucial importância para o empacotamento de compostos moleculares nos cris- 
tais. para as conformações adotadas pelas moléculas pequenas mas flexíveis e para as 
formas de macromoléculas biológicas. 


(b) Força de ligação 
Uma medida termodinâmica conveniente da força de uma ligação AB é a entalpia de 
dissociação, АН“( А--В), a entalpia de reação-padrão para o processo: 


A—B(2) ---> A(g) + B(g) 


A entalpia média de ligação, B, é a média da entalpia de dissociação de ligação cal- 
culada para uma série de ligações A—B em moléculas diferentes (Tabela 3.5). 

As entalpias médias de ligação podem ser usadas para estimar as entalpias de rea- 
ção. Entretanto, os dados termodinâmicos nas espécies reais devem ser usados sempre 
que possível preferencialmente em relação aos valores médios, porque os últimos po- 
dem ser enganosos. Por exemplo, a entalpia da ligação 51—51 fica entre 226 kJ mol” 
no Si,H, e 322 kJ mol” no Si,(CH,),. Os valores na Tabela 3.5 devem ser considerados 
o último recurso: eles podem ser usados para fazer estimativas grosseiras das entalpias 
de reação quando as entalpias de formação ou as entalpias de ligação reais estão indis- 
poníveis. 


Tabela 3.5 Entalpias médias de ligação" (B/ kJ mor") 


H с М о Е cl Br 1 s P Si 
H 436 
с 412 34841) 


N 388 305(1) 163(1) 


О 463 360(1) 157 146(1) 
743(2) 497(2) 
F 565 484 270 185 155 
СІ 431 338 200 203 254 242 


Br 366 276 NE 219 193 
| 299 238 210 178 151 
5 338 259 | 496 250 212 264 
Р 322(1) 201 
480 
Si 318 466 226 


*Valores para ligações simples, exceto onde estabelecido (em parênteses); (a) indica aromático. 
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A força de uma ligação é medida pela sua entalpia de dissociação. As entalpias médias de 
ligação podem ser usadas com cautela para estimar as entalpias de reação. 
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Exemplo 3.4 Estimando e usando as entalpias médias de ligação 
Estime a entalpia de reação para a produção de SF¿(g) a partir do SF,(g), dado que as 
entalpias médias de ligação do F,, SF, e SF, são +158, +343, e +327 kJ mol”, respec- 
tivamente a 25°С. 


Resposta: À reação é: 
SF (2) + Eg) --> SFs) 


1 mol de ligações F—F e 4 mol de ligações S—F. (ет SF,) devem ser quebradas, cor- 
respondendo a uma variação de entalpia de 158 + 4 x 343 = +1530 KJ. Assim, 6 mol 
de ligações 5--Е (em SF,) devem ser formadas, correspondendo a uma variação de еп- 
talpia de 6 x (-327) = -1962 kJ. A variação de entalpia total é então: 


АН? = +1530 kJ — 1962 kJ = —432 К] 


Conseqiientemente, a reação é fortemente exotérmica. O valor experimental para a rea- 
ção é de —434 kJ. o 

Teste seus conhecimentos 3.4 Estime a entalpia de formação do H,S а 
partir do 5, (uma molécula cíclica) e Н,. 
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(с) Tendências па entalpia de ligação no bloco p 

As tendências na entalpia de ligação no bloco p podem ser resumidas como segue: 

e Para um elemento E que não tem pares solitários, a entalpia da ligação E—X de- 
cresce para baixo em um grupo. 


Por exemplo: 


B / (kJ mol”) 
6 347 ` 
Si—C 301 
Ge—C 242 


Uma outra tendência geral é a que segue: 


e Para um elemento que tem pares solitários, a entalpia de ligação decresce para bai- 
xo em um grupo, mas o valor para o primeiro elemento de um grupo é anômalo e 
menor do que a entalpia de ligação de um elemento no Período 3. 


Dois exemplos são: 


В/(КІ mol! B/(K mol) 
N—O 163 C—C! 326 
Р-О 368 Si-CI 401 
As—O 330 22 бе-Сі 339 
Sn—Cl 314 


A relativa fraqueza dás ligações simples entre os elementos do Período 2 que têm pa- 
res solitários é frequentemente atribuída à proximidade dos pares solitários sobre os 
átomos vizinhos e à repulsão entre eles. 
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Várias características do bloco p podem ser interpretadas (e relembradas) com a 
ajuda de argumentos baseados nas entalpias de ligação. Por exemplo, a entalpia de dis- 
sociação de ligação de BO gasoso é 788 kJ mol”', enquanto que a entalpia da ligação 
simples B—O é 523 kJ mol". Então, a ligação boro-oxigénio em BO deve ser no mí- 
nimo dupla e talvez tripla. Embora alcanos acíclicos com menos do que quatro átomos 
de С são termodinamicamente estáveis com respeito à decomposição em seus elemen- 
tos, o silicone análogo aos silanos, Si,H,, .,. são instáveis com respeito ao Si(s) e H,(g). 
Esta diferença é uma сопѕедйёпсіа da fraqueza da ligação Si —H quando comparada 
à ligação Н--Н. Terceiro, pelo fato de a ligação CI—C] do СІ, ser mais fraca do que a 
ligação Н--Н do H,, e uma ligação Si—-Cl ser mais forte do que uma ligação Si—H, 
pode ser esperada a existência de compostos com fórmula Si,Cl,,,,, e realmente são 
conhecidos com (йо alto como 10. 

A tendência nas forças de ligação para átomos com pares solitários é ilustrada pe- 
la ligação simples P—P, para a qual В = 200 kJ то”, comparada com a ligação sim- 
ples N—N, para a qual В = 165 kJ mol”. Entretanto, o nitrogênio forma ligações múl- 
tiplas muito mais fortes do que o fósforo. A diferença pode esclarecer o fato de que o 
fósforo é encontrado como molécula P, (12), enquanto que o nitrogênio é encontrado 
com moléculas №, (:N==N:). Uma diferença considerável nas entalpias de ligação sim- 
ples e tripla do nitrogênio pode ser explicada pela raridade de encadeamento, a for- 
mação de cadeias de átomos do mesmo elemento, em seus compostos. Assim, a hidra- 
zina, H,N-NH,, é fortemente endoérgica (sua energia de Gibbs padrão de formação é 
4149 kJ mol”) e análogos de alcanos superiores são desconhecidos. 

Diferenças similares são encontradas no Grupo 16/VI. A entalpia da ligação sim- 
ples 5--5 é maior do que a entalpia da ligação simples О--О (263 kJ mol” e 142 kJ 
mol”, respectivamente). Entretanto, a entalpia de ligação da espécie O, duplamente li- 
сада é significantemente maior do que a do S, (498 kJ mol” e 431 kJ mol”, respectiva- 
mente). Esta diferença explica por que o enxofre elementar forma anel ou cadeia com 
ligações simples 5--5, enquanto que o oxigênio existe como moléculas diatômicas. Si- 
milarmente, o encadeamento de enxofre produz polissulfetos de fórmula (5—5—5) * e 
(5--5--5--5--5)”, mas os ánions polioxigênio maiores do que оғ são instáveis. 

Uma aplicação que ilustra os argumentos da entalpia de ligação diz respeito aos 
compostos subvalentes, ou moléculas nas quais menos ligações são formadas do que 


“permitem as regras de valência, tal como PH,. Este composto é termodinamicamente 


instável com respeito à dissociação em seus átomos constituintes; sua instabilidade en- 
Ann 3 
contra-se em sua tendéncia a decompor como segue: 


3 PH(2) > 2PH,(g) + 5 Р,(5) 


A origem da espontaneidade dessa reação está na força das ligações Р--Р no fósforo 
sólido (P,). Há o mesmo número de ligações Р--Н (seis) nos reagentes e nos produtos, 
mas os reagentes não tem ligações Р—Р. 


Para um elemento E que não possui pares solitários, a entalpia da ligação E—X geralmen- 
te decresce para baixo no grupo. Para шп elemento que possui pares solitários, a entalpia 
de ligação E—X geralmente aumenta entre os Períodos 2 e 3 e então decresce para baixo 
no grupo. 


(d) Eletronegatividade e entalpia de ligação 


O conceito de eletronegatividade, x, foi introduzido na Seção 1.8d, onde nós vimos 
que ela é o poder que um átomo do elemento tem de atrair elétrons para si quando é 
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* Em termos da linguagem introduzida па Seção 6.8, essa reação é um exemplo de desproporcionamento 
no qual 3 P(il) > 2 Р(Ш) + Р(0). 
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parte de um composto. Quanto maior a diferença na eletronegatividade entre dois ele- 
mentos À е В maior о caráter iônico da ligação A—B. 

A formulação original de Linus Pauling utilizou conceitos relacionados à energé- 
tica da formação da ligação. Ele argtiiu que o excesso de energia А de uma ligação 
А-В sobre a energia média das ligações A—A e B—B pode ser atribuído à presen- 
ça de uma contribuição iônica à ligação covalente. Ele definiu a diferença na eletro- 
negatividade como 


12 
Ixo(A)— xp(B)| = 0,102 (A / (kJ mol) Са) 
onde 
A=B(A—B)- 3 (B(A—A) + B(B—B)) (2b) 


com B(A—B) a entalpia média da ligação A—B. Entáo, se a entalpia da ligação A—B 
difere marcadamente da média das ligações apolares A—A е В—В, presume-se que 
ocorra uma contribuição iônica substancial para a função de onda, e conseqiientemente 
uma grande diferença na eletronegatividade entre os dois átomos. 

Há alguma confusão em relação a esta definição, porque a eletronegatividade de Pau- 
ling aumenta com o aumento do número de oxidação do elemento. Os valores na Ta- 
bela 1.8 são para o número de oxidação máximo do elemento interessado. As eletrone- 
satividades de Pauling são úteis para estimar as entalpias de ligação entre elementos 
de eletronegatividade diferente e para uma avaliação das polaridades das ligações. 


A definição de Pauling de eletronegatividade está baseada nas entalpias de ligação; ela é 
útil para estimar as entalpias e para avaliar as polaridades das ligações. 


3.3 О modelo RPECV 


O modelo de repulsáo de pares eletrónicos da camada de valéncia (o modelo 
RPECV) da forma molecular é uma simples extensão das idéias de Lewis e é surpreen- 
dentemente eficiente para estabelecer as formas de moléculas poliatómicas. A teoria 
deriva de sugestões feitas por Nevil Sidgwick e Herbert Powell na década de 40. 

Ela foi mais tarde estendida e colocada em um contexto mais moderno por Ronald 
Gillespie e Ronald Nyholm.* | . 


(а) As formas básicas 


А consideração inicial do modelo ЕРЕСУ é que regiões de densidades eletrônicas au- 
mentadas, pelas quais nós destinamos os pares ligantes, os pares solitários, ou a con- 
centração de elétrons associada com ligações múltiplas, admitem posições tão separa- 
das quanto possível, de modo que as repulsões entre elas são minimizadas. Por exem- 
plo, quatro regiões de densidade eletrônica encontrar-se-ão nos vértices de um tetrae- 
dro regular, cinco encontrar-se-ão nos vértices de uma bipirâmide trigonal, e assim por 
diante (Tabela 3.6). Como um exemplo, espera-se que uma molécula de SF,, com seis 
ligações simples ao redor do átomo central de S, seja octaédrica (13) e uma molécula 
de PCI,, com cinco ligações simples, seja bipiramidal trigonal (14). 

Embora o arranjo das regiões de densidade eletrônica, as regiões ligadas e as as- 
sociadas com pares solitários governe a forma da molécula, o nome da forma é deter- 
minado pelo arranjo dos átomos, e não do arranjo das regiões de densidade eletrônica 
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Para uma introdução excelente aos propósitos modernos para a teoria RPECV, consulte R.J. Gillespie e |. 
Hargittai, The НРЕСУ model of molecular geometry. Allyn et Bacon, Needham Heights (1991). Uma discussão 
avançada do papel das distribuições das densidades eletrônicas nas moléculas e seu papel na determinação 
da forma tem sido dada por R.F.W. Bader, Atgms in molecules. Claredon Press, Oxford (1990). Consulte tam- 
bém R.FW. Bader, R.J. Gillespie e PJ. MacDougall, J. Am. Chem. Soc. 110, 7329 (1988). 


Tabela 3.6 О arranjo básico de regiões de 
densidade eletrônica, de acordo com o 


| modelo RPECV 
“М 


úmero de pares 
de elétrons 


Arranjo 


оо A шог 


Linear 

Trigonal planar * 
Tetraédrico - 
Trigonal piramidal 
Octaécrico _ 
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Tabela 3.7 Descrição de formas 
moleculares 


Linear О——О——О HON, CO, 


Angular H20, Oz, МО; 
Trigonal És BF, SO, КО; 
planar .. 
а соғ 
Trigonal ~ мн, SOS 
piramidal 
Tetraédrica CH, 507 
NSF; 
Quadrada 
planar 
Quadrada 
Sb(Ph 
piramidal de b(Ph)s 
nm PCI: (9), SOF; 
bipiramidal > 
Octaédrica SFe РС; 
IO(OH); 


* Forma aproximada 


СІ 
ч ~n А 
э. 
CI 
15 пс.) 


5 Р---<І 
эме 
F 
2 Ta 
F ci 
13 SF, 14 РС, 


(Tabela 3.7). Por exemplo, a molécula NH, tem quatro pares de elétrons que estão dis- 
postos tetraedricamente, mas, como um deles é um par solitário, a molécula é classifi- 
cada como trigonal piramidal. Um ápice da pirâmide é ocupado pelo par solitário. Si- 
milarmente, a água tem um arranjo tetraédrico de seus pares de elétrons, mas, como 
dois desses pares são solitários, a molécula é considerada angular. 

De acordo com o modelo RPECV, uma ligação múltipla é tratada exatamente co- 
mo uma outra região de densidade eletrônica aumentada. Consegiientemente, uma es- 
trutura linear é predita para O=C=0, pelo motivo que o átomo de С tem duas regiões 
de densidade eletrônica (as duas ligações duplas), as quais adotam um arranjo linear. 
Está aproximação anula qualquer preocupação sobre qual estrutura de ressonância 
considerar. Então, a estrutura de Lewis do SO;, na qual o átomo de 5 tem um octeto е 
todas as ligações SO são simples e uma estrutura de octeto expandida com duas duplas 
ligações SO e duas ligações simples SO, ambas são consideradas tetraédricas. 

Além do fato de que o modelo RPECV é altamente eficiente, não há nenhuma evi- 
dência consistente para as considerações sobre a distribuição da densidade eletrônica 
na qual ele é baseado. Além disso, algumas formas básicas têm repulsões não muito 
menores do que aquelas em arranjos alternativos, e uma molécula pode adotar uma 
dessas alternativas se há outras contribuições que resultam em uma mais baixa energia 
global. Por exemplo, um arranjo de ligações piramidal quadrado apresenta uma ener- 
gia de repulsão eletrônica apenas ligeiramente maior do que um arranjo bipiramidal 
trigonal, е há vários exemplos do primeiro (15). De maneira similar, as formas básicas 
para as sete regiões de densidades eletrônicas são menos prontamente prognosticadas 
do que as outras, em parte porque muitas conformações diferentes correspondem a 
energias similares. Pares solitários são estereoquimicamente menos influentes quando 
pertencem aos elementos pesados do bloco р. Os fons SeF : e TeCl;, por exemplo, são 
octaédricos, apesar da presença de um par solitário nos átomos de Se e de Te. Pares so- 
litários que não influenciam a geometria molecular são chamados estereoquimica- 
mente inertes. 


No modelo ЕРЕСУ, regiões de densidade eletrônica aumentada assumem posições tão se- 
paradas quanto possível, e a geometria da molécula é identificada referindo-se às locali- 
zações dos átomos na estrutura resultante. 


(b) Modificações das formas básicas 

Como o número de pares de elétrons tem sido usado para identificar a forma básica de 
uma molécula, ajustes secundários são feitos levando em conta as diferenças na repul- 
são eletrostática entre regiões ligadas e pares solitários. Geralmente, as repulsões en- 
contram-se na ordem 


Par solitário / par solitário > par solitário /região ligante > região ligante / região ligante 


, 
Em considerações elementares, o maior efeito de repulsão de um par solitário é expli- 
cado supondo-se que o par solitário está em média mais próximo do núcleo do que um 
par ligante e deste modo repele mais fortemente outros pares de elétrons. Entretanto, a 
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origem verdadeira da diferença é obscura. Um detalhe adicional sobre esta ordem de 
repulsão é que. dado a escolha entre um sítio axial e equatorial para um par solitário 
em um arranjo bipiramidal trigonal, o par solitário ocupa o sítio equatorial porque ele 
é menos repelido pelos pares ligantes (Figura 3.2). 


Exemplo 3.5 Usando a teoria RPECV para predizer formas 
Prediga a forma de uma molécula SF,. 


Resposta: Primeiro, escrevemos a estrutura de Lewis do SF (16). Esta estrutura tem 
cinco pares de elétrons ao redor do átomo central, e eles adotam um arranjo bipirami- 
dal trigonal. A repulsão de um par de elétrons é minimizada se ele ocupa um sítio equa- 
torial, então ele interage fortemente com dois pares de elétrons ligantes axiais (em lu- 
gar de um sítio axial, quando ele interagiria fortemente com três pares ligantes equato- 
riais). As ligações S—F então se curvam a partir do par solitário para dar uma forma 
molecular que assemelha-se a uma gangorra, com as ligações axiais formando a “pran- 
cha”e as ligações equatoriais a sua base (17). 
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O ángulo entre as ligações О--Н em H,O decresce ligeiramente de seu valor tetraédri- 
co (109,5º) à medida que o par de elétrons se desloca. Este decréscimo está em concor- 
dância com o ângulo de ligação de 104,5”. Um efeito similar ocorre para o ângulo da 
ligação HNH de 107º em NH,. Ele também está de acordo com a forma regular tetraé- 
drica do NHS, na qual as quatro ligações são equivalentes. 


Pares solitários repelem mais fortemente outros pares do que o fazem os pares ligantes. 


А teoria da ligação de valência 


A teoria da ligação de valência (teoria LV) foi a primeira teoria mecânico-quântica de 
ligação a ser desenvolvida, e pode ser considerada uma maneira de expressar 05 con- 


“ceitos de Lewis em termos de funções de onda. A técnica computacional envolvida tem 


sido em grande parte superada pela teoria do orbital molecular, mas grande parte da 
linguagem е alguns conceitos da teoria LV ainda permanecem. 


3.4 A molécula de hidrogênio 


A função de onda de dois elétrons para dois átomos de H largamente separados é 
Y = ф,(1) Ф-(2), onde ф, é um orbital H1s em um átomo J. Quando os átomos estão 
próximos, não é possível conhecer se é o elétron 1 que está em A ou o elétron 2. Uma 
descrição igualitária válida é deste modo Y = 4,(2) фь(1), na qual o elétron 2 está em 
Aeo elétron 1 está em В. Quando os dois resultados são igualmente prováveis, a me- 
cânica quântica instrui-nos a descrever o estado verdadeiro do sistema como a super- 
posição das funções de onda para cada possibilidade; assim, uma melhor descrição da 
molécula é a combinação linear 


Y= 6,01) 902) + 0,(2) dal) i (3) 


Esta função é a função LV (não-normalizada) para uma ligação H—H. A formação da 
ligação pode ser ilustrada devido à alta probabilidade de que os dois elétrons serão en- 
contrados entre os dois núcleos e consegiientemente os unirá. Mais formalmente, а 
função de onda-padráo representada pelo termo 4 (1) dp(2) interfere construtivamen- 
te com a função de onda-padráo representada pela contribuição 4,(2) ф(1), e há um 
aumento no valor da função de onda na região internuclear. Por razões técnicas deriva- 
das do princípio de Pauling, somente elétrons com spins emparelhados podem ser des- 


(a) 


Figura 3.2 No modelo RPECV da forma 
molecular, um par solitário em (a) posição 
equatorial de um arranjo bipiramidal trigonal 
interage fortemente com dois pares ligantes, 
mas (b) na posição axial ele interage forte- 
mente com três pares ligantes. O prímeiro 
arranjo é geralmente de menor energia. 
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Energia — + 


Separação internuclear 


Figura 3.3 Uma curva de energia poten- 
cial, mostrando como a energia total de uma 
molécula (com núcleo estacionário) varia à 
medida que é mudada a separação internu- 
clear. O zero de energia é a energia dos áto- 
mos livres. 


critos por uma função de onda do tipo daquela escrita na equação 3; assim, somente 
elétrons emparelhados podem contribuir para uma ligação na teoria LV. 

A distribuição eletrônica descrita pela função de onda na equação 3 é denomina- 
da ligação с. Uma ligação с tem uma simetria cilíndrica ао redor do eixo internuclear, 
e os elétrons têm um momento angular orbital zero sobre aquele eixo. А curva de 
energia potencial molecular para o H,, a curva mostrando a variação da energia da 
molécula com a separação internuclear, é calculada mudando-se a separação internu- 
clear R e avaliando-se a energia em cada separação selecionada (Figura 3.3). A ener- 
gia cai abaixo daquela dos átomos de H separados à medida que os dois átomos se 
aproximam da distância de ligação e cada elétron é livre para migrar para outro átomo. 
Entretanto, a redução da energia resultante é contrariada por um aumento na energia 
da repulsão Coulômbica entre os dois núcleos carregados positivamente. Esta contri- 
buição positiva para a energia torna-se grande à medida que R torna-se pequeno. Con- 
seqiientemente, a curva de energia potencial total passa por um mínimo e então sobe 
para um valor fortemente positivo a separações internucleares pequenas. A profundi- 
dade do mínimo da curva é simbolizada por D,. Quanto mais profundo é o mínimo, 
mais fortemente os átomos estão unidos. A declividade mostra quão rapidamente a 
energia da molécula aumenta à medida que a ligação é esticada ou comprimida. A de- 
clividade governa a freqiiéncia vibracional da molécula (Seção 4.8). 


Na teoria de ligação de valência, a função de onda de um par de elétrons é formada pela 
sobreposição das funções de onda para fragmentos separados de uma molécula, como na 
equação 3. A curva de energia potencial molecular mostra a variação da energia molecu- 
lar сот a separação internuclear. 


3.5 Moléculas diatômicas homonucleares 


A mesma descrição pode ser aplicada às moléculas mais complexas, tais como molé- 
culas diatômicas homonucleares, que são moléculas diatômicas com ambos os áto- 
mos pertencentes ao mesmo elemento. Nitrogênio, N,, é um exemplo. Para construir a 
descrição da ligação de valência do N,, consideramos a configuração eletrônica de va- 
léncia de cada átomo que, como vimos na Seção 1.7, sabemos ser N 25°2р}2р\2р\. É 
uma convenção tomar о eixo 2 como o eixo internuclear; assim, podemos imaginar ca- 


“da átomo tendo um orbital 2p. apontando para um orbital 2р. do outro átomo (Figura 


3.4), com os orbitais 2р, e 2p, perpendiculares ао eixo. Uma ligação б é então forma- 
da pelo emparelhamento do spin entre os dois elétrons nos orbitais opostos 2p,. A fun- 


Figura 3.4 А formação de uma ligação спа Figura 3.5 Formação da ligação x na teoria 
teoria LV é representada graficamente como LV quando dois elétrons desemparelhados es- 
surgindo do emparelhamento de elétrons nos tão em ит par de orbitais vizinhos е há sobre- 
dois orbitais atômicos contribuintes e da sua posição dos orbitais. 
sobreposição. 
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ção de onda espacial é ainda dada pela equação 3, mas agora ф, е O, estão de pé em re- 
lação aos dois orbitais 2p.. 


Os orbitais remanescentes 2p não podem fundir para dar ligações с porque eles 


não têm simetria cilíndrica ao redor do eixo internuclear. Ao contrário, os elétrons se 
fundem para formar duas ligações л. Uma ligação л surge do emparelhamento do spin 
dos elétrons em dois orbitais p que se aproximam lado a lado (Figura 3.5) А ligação é 
assim denominada porque, visto ao longo do eixo internuclear, assemelha-se a um par 
de elétrons em um orbital p. Mais precisamente, um elétron em uma ligação x tem uma 
unidade de momento angular orbital sobre o eixo internuclear. 

Há duas ligações лет М,, uma formada pelo emparelhamento de dois orbitais 2р, 
vizinhos е o outro pelo emparelhamento de spin nos dois orbitais 2р, vizinhos. O pa- 
drão de ligação total em М, é deste modo uma ligação б e duas ligações л (Figura 3.6), 
compatível com a estrutura de Lewis :N==N: para o nitrogênio. 


Para formular шта descrição LV para uma molécula diatómica, os elétrons que estão ños 
orbitais atômicos de mesma simetria, exceto em átomos vizinhos, são emparelhados para 
formar ligações бе т. 


3.6 Moléculas poliatômicas 


Cada ligação 6 em uma molécula poliatômica é formada pelo emparelhamento do spin 
de elétrons em quaisquer orbitais atômicos vizinhos com simetria cilíndrica sobre o ei- 
xo internuclear relevante. Da mesma forma, ligações б são formadas pelo emparelha- 
mento de elétrons que ocupam orbitais atômicos vizinhos de simetria apropriada. 

Considere a descrição da LV da água. А configuração eletrônica de valência de um 
átomo de O é 252р?2рі2р!. Os dois elétrons desemparelhados nos orbitais О2р podem 
cada um emparelhar com um elétron de um orbital Н15, е cada combinação resulta па 
formação de uma ligação б (cada ligação tem simetria cilíndrica sobre o respectivo ei- 
xo internuclear О-Н). Devido ao fato de os orbitais 2p, e 2p.encontrarem-se a 90º um 
em relação ao outro, as duas ligações б também encontram-se a 90º uma em relação а 
outra (Figura 3.7). Podemos predizer, desta forma, que Н,О seria uma molécula angu- 
lar, como é de fato. Entretanto, a teoria prediz um angulo de 90º, enquanto que o ângu- 
lo de ligação real é de 104,5”. Da mesma forma, рага predizer a estrutura de uma mo- 
lécula de amônia, observamos inicialmente que a configuração eletrônica de valência 
de um átomo N sugere que os três átomos H podem formar ligações pelo emparelha- 
mento de spins com os elétrons presentes nos três orbitais 2p semipreenchidos. Os úl- 
timos são perpendiculares entre si; assim, nós predizemos uma molécula piramidal tri- 
gonal com um ângulo de ligação de 90º. A molécula é realmente piramidal trigonal, 
mas o ângulo de ligação experimental é 107º. A origem desta discrepância é discutida 
abaixo. 


(a) Promoção 
Uma deficiência aparente da teoria da ligação de valência é a sua inabilidade de con- 
siderar a tetravalência dos carbonos, sua habilidade de formar quatro ligações. A 
configuração do estado fundamental do C é 25°2р12р\, que sugere que um átomo de 
C seria capaz de formar somente duas ligações e não quatro. Esta deficiência é supe- 
rada permitindo a promoção, a excitação de um elétron para um orbital de maior 
energia. Embora a promoção eletrônica exija um investimento de energia, ela é van- 
tajosa se aquela energia puder ser mais do que recuperada através de ligações forma- 
das com maior força ou com maior número de ligações. A promoção não é um pro- 
cesso “real” no qual um átomo, por qualquer razão, torna-se excitado e então forma 
as ligações: ela é uma contribuição para a variação de energia total que ocorre na for- 
mação das ligações. ы 


А 
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Duas ligações л 


ligação с 


Figura3.6 Descrição da ligação de valên- 
cia no nitrogênio, no qual dois elétrons for- 
mam a ligação с, e os outros dois pares for- 
mam as ligações л. Em moléculas lineares, 
onde os eixos хе y não são especificados, а 
densidade eletrônica das ligações л é cilin- 
dricamente simétrica ao redor do eixo inter- 
nuclear. 


H H 
Figura 3.7 Descrição da ligação de valên- 
cia de uma molécula de água. Há duas liga- 
ções o, cada uma formada pelo emparelha- 
mento de spin dos elétrons nos orbitais 02p 
e nos orbitais His. O ângulo de ligação de 
acordo com este modelo primitivo é de 90º. 
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No carbono, por exemplo, a promoção de um elétron 2s para um orbital 2p pode 
conduzir à configuração 25'2p/2p,2p., com quatro elétrons desemparelhados em orbi- 
tais separados. Esses elétrons podem emparelhar-se com quatro elétrons fornecidos 
por quatro outros átomos (tais como quatro orbitais H1s se a molécula é СН,), e con- 
seguentemente formar quatro ligações б. Embora energia tenha sido requerida para 
promover o elétron, ela é mais do que recuperada pela habilidade do átomo em formar 
quatro ligações no lugar de duas ligações do átomo não promovido. À promoção, e a 
formação de quatro ligações, é uma característica particular do C (e de seus congêne- 
res no grupo 14/1V), porque a energia de promoção é bastante pequena: o elétron pro- 
movido abandona um orbital 25 duplamente ocupado е entra em um orbital 2p vazio, 
e assim aliviando significativamente a repulsão elétron-elétron que ele experimenta no 
primeiro. 


) 3 
Ет moléculas poliatômicas, cada ligação é descrita por uma função de onda semelhante 
àquela apresentada na equação 3; a promoção pode ocorrer se o objetivo foi atingir mais 
ligações e шпа energia total menor. 


(b) Hibridização 

A descrição da ligação em moléculas AB, do grupo 14/TV está ainda incompleta por- 
que parece implicar a presença de três ligações с de um tipo (formado dos orbitais 9, 
e б) e uma quarta ligação с de característica diferente (formado dos orbitais Оз е 
Ó), enquanto que todas as evidências (comprimento de ligação, força e forma) apon- 
tam para a equivalência das quatro ligações А-В. 

Este problema é superado imaginando que a distribuição da densidade eletrônica 
no átomo promovido é equivalente à densidade eletrônica na qual cada elétron ocupa 
um orbital híbrido formado pela interferência entre os orbitais A2s e A2p. А origem 
da hibridização pode ser apreciada pensando nos quatro orbitais atômicos, os quais são 
ondas centradas sobre um núcleo, como sendo a propagação de ondulações de um úni- 
co ponto na superfície de um lago: as ondas interferem destrutivamente e construtiva- 
mente em diferentes regiões, e originam quatro novas formas. 

As combinações lineares específicas que originam os quatro orbitais híbridos 
equivalentes são: o | 


һ=з+р,+р,+р, імт5-р,-ру%р, 
һ-%-р,%р,-р. бшжз%р,-р,-р, 


Tabela 3.8 Alguns tipos de hibridização 


Número de coordenação Arranjo 0 Composição 

2 Linear sp, pd, sd 
Angular sd 

3 Trigonal planar sp, Pd 
Planar assimétrico spd 
Bipiramidal trigonal pa? 

4 Tetraédrico so”, sa? 
Tetraédrico irregular ѕра?, рза, раз 

| Quadrado planar ` р?а?, spad 

5 Bipiramidal trigonal sp'd, spd? 
Bipiramidal tetragonal 552°, sa*, ра“, ра? 
Pentagonal planar pa? 

6 Octaédrico sp'd? 
Trigonal prismático spa*, pa* 
Trigonal antiprismátigo pa? 


Fonte: H. Eyring, J. Walter e G.E. Kimball, Quantum chemistry. Wiley, New York (1944). 
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Como resultado da interferência entre os orbitais componentes, cada orbital híbrido 
consiste de um grande lóbulo apontando na direção de um vértice de um tetraedro re- 
gular (Figura 3.8). O ângulo entre os eixos dos orbitais híbridos é um ângulo tetraédri- 
co, cos (-1/3)- 109,47”. Devido ao fato de que cada orbital híbrido é formado por um 
orbital s e três orbitais p, é denominado orbital híbrido sp". 

Agora é fácil ver como a descrição da ligação de valência de uma molécula AB, 
conduz a uma molécula tetraédrica contendo quatro ligações equivalentes A—B. Ca- 
da orbital híbrido do átomo A promovido contém um único elétron desemparelhado; 
um elétron em фр pode emparelhar-se com cada um destes orbitais, originando uma ii- 
gação б apontando em uma direção tetraédrica. Devido ao fato de que cada orbital hí- 
brido sp? tem a mesma composição, todas as quatro ligações б são idênticas além de 
suas orientações no espaço. 

Uma característica adicional da hibridização é que um orbital híbrido possui cará- 
ter direcional pronunciado, isto é, possui uma amplitude aumentada na região internu- 
clear. Este caráter direcional surge da interferência construtiva entre o orbital 5 e o 16- 
bulo positivo dos orbitais p. Como resultado da amplitude aumentada na região inter- 
nuclear, a força de ligação é maior do que para um orbital s ou para um orbital p, sozi- 
nhos. Este aumento na força de ligação é um outro fator que ajuda a reposição da ener- 
gia de promoção. 

Orbitais híbridos de composições diferentes, são usados para definir diferentes 
geometrias moleculares e fornecer uma base para a descrição da LV. Por exemplo, a hi- 
bridização sp” é usada para reproduzir a distribuicáo de elétrons necessária para as mo- 
léculas trigonal planar, tal como em B no BF, e no NO;, e a hibridização sp reproduz 
uma distribuição linear. A Tabela 3.8 fornece os híbridos necessários para combinar 
com as geometrias de urna variedade de distribuições eletrônicas. 


Orbitais híbridos são formados na teoria LV quando a distribuição da densidade eletrôni- 
ca necessita ser modelada usando orbitais atómicos em um detenninado átomo. 


(c) A analogia isolobal 
O conceito de hibridização pode ser usado para identificar analogias nas estruturas de 
moléculas aparentemente não relacionadas. Então, podemos ver о N(CH;), como um 
derivado do NH, pela substituição do fragmento CH, em cada átomo de H. Na termi- 
nologia atual, diz-se que os fragmentos estruturalmente análogos são isolobais, e a re- 
lação é expressa pelo símbolo “O . Dois fragmentos são isolobais se seus orbitais de 
mais alta energia têm a mesma simetria (tal como a simetria o do Н1 e do orbital hí- 
brido Сзр?), energias similares, e a mesma ocupação eletrônica (um para o Hls e um 
para o Сзр?). A origem do nome está na semelhança dos lóbulos os orbitais híbridos 
em um fragmento molecular. Uma vez entendido o conceito, é um dispositivo útil pa- 
ra racionalização das observações. 

O ponto de vista simples da ligação de valência pode ser adotado para muitas apli- 
cações da analogia isolobal.? Este ponto de vista permite-nos identificar famílias de 
fragmentos isolobais, tais como: 


П 


аен ЛЛК rro rr 0 „жжке жожо 4...... 


5 Ет termos de orbital molecular, a analogia isolobal pode ser usada em uma descrição de orbital localizado. 


DeNse or ora o nano ca sena cano sacana өс nas 


É 


Figura 3.8 Os quatros orbitais híbridos te- 
traédricos equivalentes sp”. Cada um apon- 
ta para o vértice de um tetraedro regular. 
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H 
С 
ZIN 
(CO), Co — =з. Со(СО)» 
5 Со 
(СО); 


19 со, (СО), CH 


onde, neste caso, as setas representam um único elétron (outros fragmentos isolobais 
podem ter dois elétrons emparelhados nos orbitais correspondentes). O reconhecimen- 
to desta família permite-nos antecipar por analogia com o H—H que moléculas tais 
como H,C—Br e (OC)Mn—CH, podem ser formadas. Também é possível identificar 
fragmentos isolobais, unicamente com dois orbitais disponíveis ocupados com apenas 
um elétron: 


O 
E o 1 
H D R у с i 
N - ” “а; ч 
С о Si Fe _ 
О +) V / Э o dt E 
О С 
О 


Alguns fragmentos isolobais de três orbitais também podem ser identificados: 


% 


ғ + X 
qy N ү Чу R—Si ү “ar 57° 
A Lo О 
29 


А existência dessas famílias sugere que esperaríamos encontrar moléculas сото о ci- 
clo-C,H,, О(СН,), е N(CH,),, as quais podem ser formadas a partir destes fragmentos 
e de fragmentos similares. Todas estas espécies são conhecidas. Os complexos 
Co(CO),, (18) e Со,(СО),СН (19) são mais dois exemplos. Entretanto, as analogias 
isolobais devem ser usadas com cuidado; podemos tentar postular para a existência de 
(0C),Mn—O—Mn(CO), e de (OC),Fe=Fe(CO),, mas ambas são desconhecidas. As 
analogias isolobais fornecem correlações úteis e sugerem a síntese de moléculas no- 
vas, mas elas não substituem os fatos experimentais. 


Grupos de fragmentos moleculares isolobais podem ser usados para sugerir padrões de li- 
gação. 


Teoria do orbital molecular 


Agora, generalizaremos a descrição do orbital atômico dos átomos de uma maneira 
muito natural para os orbitais moleculares. Em contraste à teoria de ligação de valên- 
cia, estes orbitais descrevem como os elétrons se expandem sobre todos os átomos em 
uma molécula e como se unem. No contexto deste capítulo, continuamos a tratar os 
conceitos qualitativamente e explicar como os químicos inorgânicos discutem as estru- 
turas eletrônicas das moléculas. 


3.7 Uma introdução à teoria 


Quase todos os cálculos em moléculas inorgânicas hoje em dia são realizados com a 
estrutura da teoria do orbital molecular (teoria OM). Entretanto, certos conceitos da 
teoria LV são algumas vezes importados em discussões qualitativas. Comecemos con- 
siderando moléculas diatômicas homonucleares e íons diatômicos. Os conceitos que 
estas espécies introduzem são prontamente estendidos para as moléculas diatômicas 
heteronucleares, as quais são moléculas formadas por dois átomos de elementos di- 
ferentes. Como veremos mais tarde, elas também são facilmente estendidas para mo- 
léculas poliatômicas е para sólidos formados por um número enorme de átomos е íons. 
Em algumas partes desta seção que estamos estudando incluiremos fragmentos mole- 
culares na discussão, tal como o grupo diatômico SF na molécula de SF, ou o grupo 
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diatómico ОО em H,O,, uma vez que os mesmos conceitos se aplicam a pares de áto- 
mos que compõem moléculas maiores. 


(a) As aproximações da teoria 


Como na descrição das estruturas eletrônicas dos átomos, iniciamos fazendo a apro- 
ximação orbital, na qual assumimos que a função de onda, Y, dos N elétrons na mo- 
lécula pode ser escrita como o produto de М funções de onda de um elétron, y: Y = 
ҮҮ(1) YA)... VW). A interpretação dessa expressão é que o elétron 1 é descrito pela 
função де onda W(1), o elétron 2 pela função de onda 1/2), e assim por diante. Estas 
funções de onda de um elétron são os orbitais moleculares da teoria. De forma seme- 
lhante aos átomos, o quadrado da função de onda de um elétron dá a distribuição de 
probabilidade para o elétron na molécula: um elétron em um orbital molecular é pro- 
vavelmente encontrado onde o orbital tem uma grande amplitude, e não será encontra- 
do em todos e em quaisquer de seus nódulos. 

A aproximação seguinte é motivada percebendo-se que, quando um elétron está 
próximo do núcleo de um átomo, sua função de onda assemelha-se à de um orbital atô- 
mico daquele átomo. Por exemplo, quando um elétron está próximo ao núcleo de um 
átomo de H em uma molécula, sua função de onda é igual à do orbital Is daquele áto- 
mo. Deste modo, podemos construir uma primeira aproximação razoável do orbital 
molecular sobrepondo os orbitais atômicos que contribuem para o OM. Este modelo 
de orbital molecular, em termos de orbitais atômicos contribuintes, é chamado de apro- 
ximação da combinação linear de orbitais atômicos (CLOA). Uma “combinação li- 
near” é a soma com coeficientes de vários valores. 

Na maioria da forma elementar da teoria OM, somente os orbitais atômicos da ca- 
mada de valência são usados para formar os orbitais moleculares. Então, os orbitais 
moleculares do H, são aproximados usando-se dois orbitais 15 do hidrogênio, um de 
cada átomo: | 


Y = саф, + сьфь (5) 
Neste caso, a base fixa, os orbitais atômicos ф dos quais о orbital molecular é forma- 
do, consiste de dois orbitais H1s, um do átomo A e o outro do átomo B. Os coeficien- 
tes c na combinação linear mostram a extensão da contribuição de cada orbital atômi- 
co para o orbital molecular: quanto maior o valor de c”, maior а contribuição daquele 
orbital para o orbital molecular. 

A combinação linear que fornece a energia mais baixa para a molécula de H, tem 
contribuições iguais de cada orbital 1s (су = ср). Como resultado, os elétrons neste or- 
bital sáo igualmente prováveis de ser encontrados próximos de cada núcleo. Especifi- 
camente, os coeficientes são c, =cp=le 


Y= pa +05 (6) 
A combinação que corresponde ao próximo orbital de energia mais alta também tem 
igual contribuição do orbital 1s (су = св), mas os coeficientes têm sinais opostos 
(ca = +1, cg =-1): 


y- = фл ш O; (7) 


Os sinais relativos dos coeficientes na CLOA têm um papel muito importante na deter- 
minação das energias dos orbitais. Como veremos, os sinais relativos determinam se 
os orbitais atômicos interferem construtiva ou destrutivamente em diferentes regiões 
da molécula e, portanto, conduz a um acúmulo ou a uma redução da densidade eletrô- 
nica nessas regiões. 

Dois pontos adicionais preliminares devem ser observados. Percebemos, por meio 
desta discussão, que dois orbitais moleculares podem ser construídos a partir de dois 
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Densidade 
aumentada 


Figura 3.9 O aumento da densidade ele- 
trónica na regiáo internuclear, surgindo da 
interferência construtiva entre os orbitais 
atômicos nos átomos vizinhos. 


Figura 3.10 А interferência destrutiva que 
conduz a uma superfície nodal em um orbital 
molecular antiligante quando os orbitais que 
se sobrepõem têm fases opostas. 


orbitais atômicos. Na ocasião oportuna, veremos a importância do ponto que indica 
que N orbitais moleculares podem ser construídos a partir de uma base fixa de М orbi- 
tais atômicos. Por exemplo, se nós usamos todos os quatros orbitais de valência de ca- 
da átomo de O em O,, então de um total de oito orbitais atómicos podemos construir 
oito orbitais moleculares. Em segundo lugar, como em átomos, o princípio de exclu- 
são de Pauli implica que cada orbital molecular pode ser ocupado por até dois elétrons; 
se os dois elétrons estão presentes, seus spins devem ser emparelhados. Então, em uma 
molécula diatômica construída a partir de dois átomos do Período 2 e na qual há oito 
orbitais moleculares disponíveis para a ocupação, até 16 elétrons podem ser acomoda- 
dos antes que todos os orbitais moleculares estejam preenchidos. 

O padrão geral das energias dos orbitais moleculares formados a partir de N orbi- 
tais atômicos é aquele em que um orbital molecular encontra-se abaixo do nível de 
energia do orbital de origem e um outro encontra-se em energia maior do que aqueles 
que o originaram; os demais estão distribuídos entre esses dois extremos. 


Norbitais moleculares são construídos a partir de combinações lineares de N orbitais atô- 
micos; há uma alta probabilidade de encontrar os elétrons em orbitais atômicos que têm 
valores de coeficientes grandes na combinação linear. Cada orbital molecular pode ser 
ocupado por até dois elétrons emparelhados. 


(b) Orbitais ligantes e antiligantes 


O orbital W, é um exemplo de orbital ligante. É assim chamado porque a energia da 
molécula é diminuída em relação àquela dos átomos separados se seu orbital está ocu- 
pado por elétrons. Em discussões elementares da ligação química, o caráter ligante de 
үу, é atribuído à interferência construtiva entre os dois orbitais atômicos e isto é a cau- 
sa da amplitude aumentada entre os dois núcleos (Figura 3.9). Um elétron que ocupa 
1, tem uma probabilidade aumentada de ser encontrado na região internuclear, e pode 
interagir fortemente com ambos os núcleos. Conseqiientemente, a sobreposição orbi- 
tal, o espalhamento de um orbital em uma região ocupada por outro, conduzindo a um 
aumento da probabilidade de os elétrons serem encontrados na região internuclear, é 
considerada a origem da força das ligações. 


O orbital 1. é um exemplo de um orbital antiligante. Ele é assim chamado рог- 


que, se está ocupado, a energia da molécula é maior do que a dos dois átomos separa- 
dos. A maior energia de um elétron nesse orbital surge da interferência destrutiva entre 
os dois orbitais atômicos, os quais cancelam suas amplitudes e origina um plano nodal 
entre os dois núcleos (Figura 3.10). Elétrons que ocupam Y_ são em grande parte ex- 
cluídos da região internuclear e forçados a ocupar localizações energeticamente menos 
favoráveis. É quase sempre verdade que a energia de um orbital molecular em uma mo- 
lécula poliatômica é maior quando ela possui mais nódulos. O aumento da energia se 
reflete em um aumento completo da exclusão dos elétrons das regiões entre os núcleos. 

As energias dos dois orbitais moleculares em H, são descritas na Figura 3.11, a 
qual é um exemplo de um diagrama de nível de energia de orbital molecular. Um 
indicativo da diferença de energia entre os dois orbitais moleculares é a observação de 
uma absorção espectroscópica em H, a 11,4 eV (na região ultravioleta em 109 nm), 
que pode ser atribuída à transição de um elétron do orbital ligante a um orbital antili- 
gante. A energia de dissociação do H, é de 4,5 eV, que indica a localização do orbital 
ligante em relação aos átomos separados. 

O princípio de exclusão de Pauli limita a dois o número de elétrons que pode ocu- 
par qualquer orbital molecular, e requer que estes dois elétrons sejam emparelhados 
(TJ). O princípio de exclusão é a origem da importância do par de elétron na forma- 


$ Рага uma discussão objetiva sobre a origem da força de ligações, segundo a teoria do orbital molecular, 
consulte Y. Jean е F Volatron, An introduction to molecular orbitals (ed. J.K. Burdett). Oxford University Press, 
New York (1993). г 
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ção de uma ligação na teoria OM justamente como o é na teoria da LV: no contexto da 
teoria OM, dois elétrons é o número máximo que pode ocupar um orbital que contri- 
bui para a estabilidade da molécula. А molécula H,, por exemplo, tem uma menor 
energia do que a dos átomos separados, porque os dois elétrons podem ocupar o orbi- 
tal y, e ambos podem contribuir para o abaixamento de sua energia (como mostrado 
na Figura 3.11). Uma ligação mais fraca pode ser esperada somente se um elétron es- 
tá presente em um orbital ligante, mas, não obstante, H} é conhecido como um fon 
transiente na fase gasosa; sua energia de dissociação é de 2,6 eV. Três elétrons são me- 
nos efetivos do que dois elétrons, porque o terceiro elétron deve ocupar um orbital an- 
tiligante у e conseqiientemente desestabilizar a molécula. Com quatro elétrons, о 
efeito antiligante de dois elétrons em y_ supera o efeito ligante de dois elétrons em y, . 
Então, não há ligação resultante. Uma molécula com quatro elétrons com somente or- 
bitais Is disponíveis para a formação de ligação, tal como o He,, não pode ser consi- 
derado estável em relação à dissociação em seus átomos. , 


O orbital ligante surge da interferência construtiva de orbitais atômicos vizinhos; um or- 
bital antiligante surge de sua interferência destrutiva, como indicado por um nódulo entre 
os átomos. 


3.8 Moléculas diatômicas homonucleares 


Embora as estruturas de moléculas diatômicas possam ser calculadas sem qualquer es- 
forço usando pacotes de “programas” comerciais, a validade destes cálculos necessita 
ser monitorada com ajuda de experimentos. Uma das representações mais objetivas da 
estrutura eletrônica é obtida por meio da espectroscopia fotoeletrônica. 


(a) Espectro fotoeletrônico 


Embora o espectro de absorção na região do ultravioleta tenha demonstrado muita uti- 
lidade para a análise da estrutura eletrônica de moléculas diatômicas mais complexas 
do que Н,, um retrato dos níveis de energia do orbital molecular pode freqiientemente 
ser alcançado por meio da espectroscopia fotoeletrônica ultravioleta (UV-PES), na 
qual elétrons são expulsos dos orbitais que eles ocupam nas moléculas e suas energias 
determinadas. Nesta técnica, uma amostra sofre irradiação ultravioleta “dura” (alta fre- 


айёпсіа, tipicamente radiação de 21,2 eV de átomos de He excitados) e as energias ci-. 


néticas dos elétrons fotônicos, os elétrons expulsos, são medidas. Como um fóton de 
frequência Y tem uma energia Av, se ele expelir um elétron da molécula com energia 
de ionização /, a energia cinética, E,, do elétron fotônico será: 


Ек=һу-1 (8) 


Quanto menor a energia que o elétron encontra-se inicialmente (isto é, quanto mais 
firmemente ele está ligado na molécula), maior será sua energia de ionização e con- 
sequentemente menor será sua energia cinética após ele ser expulso (Figura 3.12). 
Devido ao fato de os picos em um espectro fotoeletrônico corresponderem às mais 
variadas energias cinéticas dos elétrons fotônicos expulsos de diferentes orbitais da 
molécula, o espectro dá um retrato vívido dos níveis de energia do orbital molecular 
da molécula. 

O espectro UV-PES do N, é mostrado na Figura 3.13. Vemos que os elétrons fotô- 
nicos têm uma série de energias de ionização discretas próximas a 15,6 eV, 16,7 eV e 
18,8 eV. Este padrão de energia sugere fortemente uma estrutura de camadas para o ar- 
ranjo dos elétrons na molécula. Todos os valores são próximos, mas maiores do que o 
da energia de ionização do átomo (14,5 eV). Como a energia de ionização correspon- 
de à remoção de um elétron de valência, a estrutura da camada sugere que, quando 
uma molécula se forma, os elétrons de valência se arranjam dentro de um análogo mo- 
lecular de camadas atômicas. Os elétrons nestas camadas diferem apenas ligeiramen- 
te na força com a qual eles estão ligados à molécula. As linhas que correspondem à 
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Figura 3.11 Diagrama de nivel de energia 
do orbital molecular para o H, e moléculas 
análogas. І 
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Níveis 
vibracionais 


Figura 3.13 O espectro fotoeletrônico do 
No. À estrutura fina no espectro surge da ex- 
citação de vibrações no cátion formado pela 
fotoexpulsáo. 


Energía 
cinética 
Elétron ejetado 
Energia cinética | 
do fotoelétron | hv-1 


| Қан я 
Intensidade 


fotoeletrônica 


һу 


Fóton 
incidente 


dr 
t 
H 


Figura 3.12 О experimento fotoeletrônico. O fóton incidente tem energia лу; quando ele expul- 
sa um elétron de um orbital de energia de ionização /, esse elétron adquire uma energia cinética 
ћу – 1. O espectrómetro detecta o número de fotoelétrons com diferentes energias cinéticas. 


energia de ionização mais baixa em N, (próxima a 15,6 eV) devem-se aos elétrons fo- 
tônicos expulsos do orbital molecular ocupado com energia mais alta na molécula (o 


orbital no qual um elétron está ligado mais fracamente). As energias de ionização: 


maiores de 16,7 eV e de 18,8 eV devem indicar a presença de orbitais moleculares com 
energias sucessivamente mais baixas (na qual os elétrons estão ligados mais fortemen- 
te), e indicam a existência de um arranjo de energias de orbital na molécula semelhan- 
te a uma escada. Também pode haver orbitais em camadas mais profundas, mas os fó- 
tons ultravioleta de 21,2 eV não podem expulsar seus elétrons; assim, eles não são ob- 
servados no espectro fotoeletrônico. 

A estrutura detalhada de cada grupo de linhas em um espectro fotoeletrônico é o 
resultado da molécula ionizada sendo deixada em um estado vibracionalmente excita- 
do após ser ionizada, Uma parte da energia dos fótons incidentes é usada para excitar 
a vibração; assim, menos energia está disponível para a energia cinética do elétron ex- 
pulso. Cada quantum de vibração que é excitado resulta em uma redução correspon- 
dente na energia cinética do elétron fotônico. Como resultado, os elétrons fotônicos 
aparecem em uma série de energias cinéticas separadas pela energia de cada excitação 
vibracional ocorrida. 

A estrutura vibracional em um espectro fotoeletrônico pode ser muito útil para 
atribuir a origem de uma linha espectral. Por exemplo, uma estrutura vibracional ex- 
tensiva ocorre quando o elétron expulso se origina de um orbital no qual ele exerce 
uma força apreciável no núcleo; a perda do elétron tem um efeito pronunciado sobre 
as forças experimentadas pelo núcleo. Se o orbital é neutro no caráter ligante, a foto- 
expulsão deixa o campo de força em grande parte inalterado e há pouca estrutura vi- 
bracional. І 


O espectro fotoeletrônico observa а energia de ionização dos elétrons de diferentes orbi- 
tais moleculares e oferece um retrato das energias dos orbitais. 
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(b) Os orbitais 

Nossa tarefa agora é ver como a teoria do orbital molecular pode esclarecer as carac- 
terísticas reveladas pela espectroscopia fotoeletrônica e outras técnicas, principalmen- 
te a espectroscopia de absorção, que são usadas para estudar moléculas diatômicas. 
Como em Н., o ponto inicial na discussão teórica é o conjunto mínimo de bases, о 
menor conjunto de orbitais atômicos dos quais orbitais moleculares úteis podem ser 
formados. Para as moléculas diatômicas do período 2 o conjunto de bases consiste de 
um orbital de valência s e de três orbitais de valência p em cada átomo, dando ao todo 
oito orbitais atômicos. Como observado anteriormente, N orbitais atômicos podem ser 
usados para construir N orbitais moleculares. Veremos agora como o conjunto de oito 
orbitais atômicos da camada de valência (quatro de cada átomo) é usado para construir 
oito orbitais moleculares. Assim, usaremos o.princípio de Pauli para predizer as confi- 
gurações eletrônicas do estado fundamental das moléculas. 

As energias dos orbitais atômicos que formam a base são mostradas para cada lado 
do diagrama do orbital molecular na Figura 3.14. Podemos formar orbitais 6 permitin- 
do a sobreposição entre os orbitais atômicos que têm simetria cilíndrica ao redor do ei- 
xo internuclear, о qual é por convenção simbolizado por 2. А notação о significa que o 
orbital tem simetria cilíndrica. Os orbitais nas Figuras 3.9 e 3.10 são orbitais 6. Os or- 
bitais atômicos que podem formar orbitais б incluem os orbitais 2s e 2p. para os dois 
átomos, como mostramos na Figura 3.15. Destes quatro orbitais (os orbitais 2s e 2р, do 
átomo A e os orbitais correspondentes do átomo B) com simetria cilíndrica, podemos 
construir quatro orbitais moleculares 6. Dois dos orbitais moleculares serão ligantes e 
dois serão antiligantes. Suas energias assemelham-se àquelas mostradas na Figura 3.14, 
mas é difícil predizer as localizações precisas dos dois orbitais centrais: os orbitais são 
simbolizados por 1s, 2s, ... iniciando com o orbital de menor energia. 

Os dois orbitais p remanescentes em cada átomo, os quais têm um plano nodal atra- 
vés do eixo z sobrepõe para formar orbitais л (Figura 3.16). Os orbitais л ligantes e an- 
tiligantes podem ser formados da sobreposição mútua dos dois orbitais 2p, e, também, 
da sobreposição mutua dos dois orbitais 2p,. Este padrão de sobreposição origina os 
dois pares de níveis de energia duplamente degenerados, mostrados na Figura 3.14. 

O procedimento que temos adotado para a descrição das moléculas diatômicas em 
termos dos orbitais moleculares podem ser resumidos como segue: 


1 De uma base de N orbitais atômicos, N orbitais moleculares são construídos. No 
período 2, N = 8. 

2 Os oito orbitais podem ser classificados pela simetria em duas séries: há quatro 
orbitais s e quatro orbitais p. 

3 Os quatro orbitais p formam um par duplamente degenerado de orbitais ligantes 
e um par duplamente degenerado de orbitais antiligantes. 

4 Os quatro orbitais s estendem-se sobre uma vasta faixa de energia, uma sendo for- 
temente ligante e a outra fortemente antiligante, com os dois orbitais s situados 
entre esses extremos. 

5 Para estabelecer a localização real dos níveis de energia, é necessário utilizar a es- 
pectroscopia eletrônica de absorção, a espectroscopia fotoeletrônica, ou a compu- 
tação detalhada. 


A espectroscopia fotoeletrônica e a computação detalhada (a solução numérica da 
-equação de Schrôdinger para as moléculas) permitem-nos construir esquemas de ener- 
gia do orbital mostrado na Figura 3.17. Como veremos aqui, do Li, ao N, o arranjo dos 
orbitais é aquele mostrado na Figura 3.18, enquanto que para o O, e o F,, a ordem dos 
orbitais 20 e Іл é invertida, e o arranjo é aquele mostrado na Figura 3.14. A ordem in- 
versa pode ser obtida aumentando-se a separação dos orbitais 2s e 2p que ocorre indo 
para a direita ao longo do Período 2. Um princípio geral da mecânica quântica é que a 
mistura das funções de onda é mais forte se suas energias são similares. Deste modo, 
à medida que a separação de energia s e p aumenta, os orbitais moleculares tornam-se 
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Figura 3.14 Diagrama de nível de energia 
de orbital molecular para as últimas molécu- 
las diatômicas homonucleares do Período 2. 
Este diagrama deve ser usado para as molé- 
culas O, e F.. 


Figura 3.15 Os orbitais с podem ser for- 
mados de várias maneiras, as quais incluem 
(a) sobreposição s.s, (b) sobreposição s,p, e 
(c) sobreposição p,p, com os orbitais p dirigi- 
dos ao longo do eixo internuclear em cada 
caso. 


Plano 
nodal 


Figura 3.16 Dois orbitais p podem se so- 
brepor para formar um orbital л. O orbital 
tem um plano nodal que passa através do ei- 
xo internuclear: esta representação mostra O 
plano por um lado, 
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Figura 3.17 Variação nas energias dos orbitais para moléculas diatómicas homonucleares do 
Período 2 até o F,. 


mais puramente iguais a s e iguais a p. Quando a separação de energia s e p é pequena, 
cada orbital molecular é uma mistura mais extensiva de caráter s e p para cada átomo. 


Se estamos considerando as espécies contendo dois átomos vizinhos do bloco d, . 


como em Не? e [CLReReC1,]”, também permitimos a possibilidade de ligações pro- 
venientes dos orbitais d. O orbital d.: tem uma simetria cilíndrica em relação ао eixo 


‚ internuclear (z). Os orbitais d,. е d., parecem com os orbitais р quando vistos ao longo 


do eixo, е conseqiientemente podem contribuir com os orbitais л formados a partir de 
P, € p, Uma nova característica é o papel do dy, e do й, . os quais não têm equiva- 
léncia nos orbitais discutidos até agora. Estes dois orbitais podem se sobrepor a outros 
orbitais, originando pares duplamente degenerados de orbitais 6 ligantes е antiligan- 
tes (Figura 3.19). Como veremos no capítulo 7, os orbitais 6 são importantes para а 
discussão das ligações entre os átomos metálicos d e levam às descrições de algumas 
espécies em termos de ligações quádruplas, como em [Cl Re = кесі”. 

Para moléculas diatômicas homonucleares, é conveniente (particularmente para 
discussões espectroscópicas) representar a simetria dos orbitais moleculares com res- 
peito a seu comportamento sobre inversão através do centro da molécula. А operação 
de inversão consiste em iniciar em um ponto arbitrário na molécula, viajando numa li- 
nha reta ao centro da molécula, e então percorrendo uma distância igual do outro lado 
do centro. O orbital é designado g (simétrico, par) se ele é idêntico sobre a inversão, e 
u (para assimétrico, impar) se ele muda de sinal. Então, uma ligação с é g e um orbi- 
tal antiligante © é и (20). Por outro lado, um orbital ligante x é u e um orbital antiligan- 
tem é g (21). Estas legendas foram incluídas nas Figuras 3.14, 3.17, е 3.18. Note que 
05 orbitais б, são enumerados separadamente dos orbitais G,, е similarmente em rela- 
ção aos orbitais л. 


, Orbitais são classificados como ©, л ou б, de acordo сот sua simetria sobre o eixo inter- 


4 


nuclear, e (em espécies centrosimétricas) como g ou и. de acordo com a sua simetria com 
respeito à inversão. 
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Figura 3.18 О ordenamento alternativo das Figura 3.19 А formação dos orbitais б a partir 

energias dos orbitais em moléculas diatômicas da sobreposição do orbital d. O orbital tem dois 

homonucleares do Li, ao N,. planos nodais mutuamente perpendiculares que 
interseptam-se ao longo do eixo internuclear. 


(c) O princípio da construção para moléculas 


Usamos o princípio da construção em conjunto com o diagrama de nível de energia da 
mesma forma como fizemos para os átomos. A ordem de ocupação dos orbitais é a or- 
dem de aumento da energia, como descrito nas Figuras 3.14 е 3.18. Cada orbital pode 
acomodar até dois elétrons emparelhados; se mais do que um orbital está disponível 
para a ocupação (porque eles possuem energias idênticas, como no caso de pares de or- 
bitais л), então os orbitais são ocupados separadamente. Naquele caso, os elétrons nos 
orbitais semipreenchidos adotam spins paralelos (ТТ), justamente como é exigido pe- 
la regra de Hund para os átomos. і 
Com poucas exceções, essas regras conduzem à configuração real do estado fun- 


damental das moléculas diatômicas do Período 2 ‚Рог чаш, а соларша eletrô-: 


nica do N,, com 10 elétrons de valência, é: 
2 2 2 4 2 
No: 16,16;1т,26, 


As configurações de orbital molecular são escritas da mesma forma que para os áto- 
mos: os orbitais são listados em ordem crescente de energia, e o número de elétrons em 
cada um é indicado por um sobrescrito. Note que TÚ" é a notação para а ocupação de 
dois orbitais л diferentes. 

Exemplo 3.6 Escrevendo as configurações eletrônicas de moléculas 
diatômicas 

Dé as configurações eletrônicas do estado fundamental da molécula de oxigênio, О.. 
do íon superóxido, O, e do íon peróxido, 05 

Resposta: A molécula de O, tem 12 elétrons de valência. Os primeiros dez elétrons re- 
criam a configuração do N,, exceto pela ordem reversa da ordem dos orbitais Ir, e 26, 
(ver Figura 3.17). Os próximos na linha de ocupação são os orbitais duplamente dege- 
nerados 1л„. Os últimos dois elétrons entram nesses orbitais separadamente е têm 
spins paralelos. А configuração é: 


O,: 1lo¿l0,20;1m,11; 


20 Orbitais o, ес, 


21 Orbitais ¿e r; 
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A molécula de O, é interessante porque a configuração de energia mais baixa tem dois 
elétrons desemparelhados em orbitais л diferentes. Conseqiientemente, O, é paramag- 
nético (tende a mover-se num campo magnético). Os próximos dois elétrons podem 
ser acomodados nos orbitais Іт, resultando em: 


05: Iojloç2o,lrilri 
О: Iojloj26;lrjlnj 


Estamos considerando que a ordem do orbital não muda; este poderia não ser o caso. 
Teste seus conhecimentos 3.6 Escreva a configuração eletrônica de 
valência рага Sj e CL. 


O orbital molecular ocupado mais alto (HOMO) é o orbital molecular que, de acor- 
do com o princípio de construção. é o último a ser ocupado. O orbital molecular va- 
zio mais baixo (LUMO) é o próximo orbital molecular de maior energia. Na Figura 
3.14, o HOMO de F, é Іп, e seu LUMO 626, para о N, o HOMO é 20, e o LUMO é 
171, Veremos que estes orbitais de fronteira têm um papel especial nos estudos estru- 
turais e cinéticos. O termo 5ОМО, denotando o orbital molecular monoeletronica- 
mente ocupado, é algumas vezes encontrado, e é de importância crucial para as pro- 
priedades de espécies radicalares. 


O princípio da construção é usado para predizer as configurações eletrônicas do estado fun- 
damental, acomodando os elétrons em um arranjo de orbitais moleculares resumidos nas 
Figuras 3.14 ou 3.18 e reconhecendo as restrições do princípio de Pauli. 


3.9 Moléculas diatómicas heteronucleares 

Os orbitais moleculares de moléculas diatómicas heteronucleares diferem das molécu- 
las diatómicas homonucleares em relação a ter contribuições desiguais para cada огы: 
tal atómico. Cada orbital molecular tem a forma 


М-слф, + сұфұ + f | | | (9) 


como nas moléculas homonucleares. Os orbitais não escritos incluem todos os outros 
orbitais de simetria correta para formar ligações б ou л, mas que tipicamente fazem 
uma contribuição menor do que os dois orbitais da camada de valência que estamos 
considerando. Em contraste aos orbitais das espécies homonucleares, os coeficientes 
с, e Cp Não são necessariamente iguais em magnitude. Se cá é maior do que cz, о or- 
bital é composto principalmente de 4, e um elétron que ocupa o orbital molecular é 
mais provável de ser encontrado próximo ao átomo A do que ao átomo B. O oposto é 
verdadeiro para um orbital molecular no qual cf é maior do que ci. 

Em moléciilas diatômicas heteronucleares, o elemento mais eletronegativo apresenta uma 


maior contribuição aos orbitais ligantes, e o elemento menos eletronegativo apresenta a 
maior contribuição aos orbitais antiligantes. 


(a) Orbitais moleculares formados por átomos de elementos 
diferentes 

A maior contribuição ao orbital molecular ligante normalmente vem do átomo mais 
eletronegativo: os elétrons ligantes são então prováveis de serem encontrados próxi- 
mos àquele átomo e consequentemente está em uma localização energeticamente fa- 
vorável. O caso extremo de uma ligação covalente polar, uma ligação covalente for- 


OS 
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mada por um par de elétrons que está emparelhado desigualmente pelos dois átomos, 
é uma ligação iônica, na qual um átomo ganha o controle completo sobre os pares de 
elétrons. O átomo menos negativo normalmente contribui mais para um orbital antili- 
gante (Figura 3.20). Isto é, os elétrons antiligantes são mais prováveis de serem encon- 
trados em uma localização energeticamente desfavorável, próximo ao átomo menos 
eletronegativo. 

Uma segunda diferença entre moléculas diatômicas homonucleares e heteronu- 
cleares deriva da diferença de energia, neste último, entre as duas séries de orbitais atô- 
micos. Já observamos que duas funções de onda interagem menos fortemente à medi- 
da que suas energias divergem. Esta dependência na separação de energia implica que 
a diminuição de energia, como resultado da sobreposição de orbitais atômicos em áto- 
mos diferentes em uma molécula heteronuclear, é menos pronunciado do que em uma 
molécula homonicleár, na qual os orbitais têm as mesmas energias. Entretanto, neces- 
sariamente nós não podemos concluir que as ligações А--В são mais fracas do que as 
ligações A—A, porque outros fatores (os quais incluem tamanho do orbital e proximi- 
dade de aproximação) também são importantes. A molécula CO, por exemplo, a qual 
é isoeletrônica com М,, tem uma entalpia de ligação ainda maior (1070 kJ mol") do 
que N, (946 kJ mol). 


Moléculas diatômicas heteronucleares são polares. Os elétrons ligantes tendem a ser en- 
contrados no átomo mais eletronegativo e os elétrons antiligantes no átomo menos eletro- 


negativo. 


(b) Fluoreto de hidrogênio 


Como ilustração para esses aspectos gerais, considere por exemplo uma molécula dia- 
tômica heteronuclear simples, HF. Os orbitais de valência disponíveis para a formação 
do orbital molecular são o orbital 1s do Н e os orbitais 2s e 2p do F; há 1 +7 = 8 elé- 
trons de valéncia para acomodar nos orbitais moleculares. 

Os orbitais с para HF podem ser formados, permitindo a um orbital H1s se sobre- 
por aos orbitais 2s e 2p. do F (z sendo o eixo internuclear). Estes três orbitais atómicos 
combinam-se para originar três orbitais moleculares с da forma 


Y = с\фн + субу, + Суфвзр: 


Este procedimento deixa os orbitais F2p, е F2p, inalterados à medida que eles têm si- 
metria л e não há orbitais de valência de H desta simetria. Os orbitais л são deste mo- 
do orbitais antiligantes, ou orbitais que nem são ligantes e nem antiligantes e que (em 
uma molécula diatômica) estão confinados ao átomo simples. 

O diagrama de nível de energia resultante é mostrado na Figura 3.21. O orbital li- 
gante 16 tem predominantemente o caráter F,, (de acordo com a eletronegatividade al- 
ta do flúor), porque aquele orbital encontra-se em energia baixa e tem um papel maior 
nos orbitais ligantes que ele forma. O orbital 26 é em grande parte antiligante e confi- 
nado principalmente ao átomo de F. Sua densidade eletrônica encontra-se no lado 
oposto àquele da ligação Е--Н, e praticamente não contribui para a ligação. O orbital 
30 é antiligante e tem principalmente o caráter H,,: o orbital 15 tem uma energia rela- 
tivamente alta (comparada com os orbitais do flúor) e desta forma contribui predomi- 
nantemente para um orbital molecular antiligante de alta energia. 

Dois dos oito elétrons entram no orbital 16, formando uma ligação entre os dois 
átomos. Os outros seis entram nos orbitais 26 e 1л; estes dois orbitais são em grande 
parte antiligantes e confinados principalmente no átomo de F. Agora, todos os elétrons 
estão acomodados; assim, a configuração da molécula é 16° 26” 1n. Uma caracterís- 
tica importante de observar é que todos os elétrons ocupam os orbitais que são predo- 
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Figura 3.20 Quando dois orbitais atómicos 
com diferentes energias se sobrepõem, o or- 
bital molecular mais baixo é primariamente 
composto dos orbitais atómicos mais baixos, 
e vice-versa. Entretanto, o deslocamento de 
energia dos dois níveis é menor do que se 
eles tivessem tido a mesma energia nos áto- 
mos. 


predominan- 
temente H 


exclusivamente F 


4, izl 
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predominan- 
temente F 
лу lo 
Figura 3.21 Diagrama de nível de energia 


do orbital molecular para o HF. As posições 
relativas dos orbitais atómicos refletem as 
energias de ionização dos átomos. 
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Figura 3.22 Diagrama de nível de energia 
do orbital molecular para o CO. 


minantemente do átomo de F. O momento dipolar observado é de 1,91 D.’ Infelizmen- 
te, a teoria simples do OM não tem muito sucesso quando usada para calcular os mo- 
mentos de dipolos moleculares, e mesmo uma análise qualitativa das contribuições ao 
momento dipolar é provida com dificuldade. 


Мо НЕ, o orbital ligante está mais concentrado no átomo de Fe o orbital antiligante está 
mais concentrado no átomo de H. 


(c) Monóxido de carbono 


O diagrama do nível de energia do orbital molecular para o monóxido de carbono (e o 
íon isoeletrônico CN ) é um exemplo um pouco mais complicado do que o HF, porque 
ambos os átomos têm orbitais 2s e 2p que podem participar na formação dos orbitais 
сел. O diagrama de nível de energia é mostrado na Figura 3.22. А configuração do 
estado fundamental é : 


СО: 16° 20° Ir 30* 


O HOMO em CO é 30, o qual é em grande parte devido го par solitário náo-ligante no 
átomo de C. O LUMO é o par duplamente degenerado de orbitais x antiligantes, com 
o caráter principalmente do orbital C2p (Figura 3.23). Esta combinação de orbitais de 
fronteira é muito significativa, e veremos que ela é razão de as carbonilas de metais se- 
rem tão características das propriedades químicas dos elementos а (Capítulo 16). Nas 
carbonilas de metais, o par solitário do orbital HOMO do CO participa na formação de 
uma ligação б, e o orbital LUMO л antiligante participa na formação de ligações л ao 
átomo metálico. 


PRO Cenas acaso re sen ana ses sro noso rs esa asa o EEE EEE EEE CEEE rr raro rr rra aro EEE EE 4......-. 


Exemplo 3. 7 Avaliando estrutura de uma molécula diatômica 
heteronuclear 


Os halogênios formam compostos entre eles. Um desses compostos “inter-halogênio” 
é o iodeto de monocloreto, ІСІ, no qual a ordem dos orbitais é 16, 26, 30, Іл, 2л, 46 
(ordem cálculada). Qual é sua configuração eletrônica de seu estado fundamental? 


Resposta: Primeiro, identificamos os orbitais atômicos que serão usados para formar 
os orbitais moleculares: estes são os orbitais 3s e 3p da camada de valência do Cle os 
orbitais 5s e 5p da camada de valência do I. De forma semelhante para os elementos 
do Período 2, um arranjo de orbitais бе л pode ser formado, e é mostrado na Figura 
3.24. Os orbitais ligantes têm predominantemente o caráter do Cl (porque ele é o ele- 
mento mais eletronegativo) e os orbitais antiligantes têm predominantemente o caráter 
do I. Há 7 + 7 = 14 elétrons de valência par acomodar, os quais resultam em uma con- 
Ё Бау 2002902309, 
figuração eletrônica do estado fundamental 16 26º 30" IT 27. 


Teste s seus conhecimentos 3.7 Descreva a estrutura do íon hipoclorito, 
CIO”, em termos de seus orbitais moleculares. 


(Pr rr rr rr rr rr rr rr rr езж rr rr rr rr CUL rara rro OU rro rr rr 00 


Embora a diferença na eletronegatividade entre о Ce o O seja grande, o valor experi- 
mental do momento dipolar elétrico da molécula de CO (0,1 D) é pequeno. Entretan- 
to, o lado negativo do dipolo está no átomo de C, apesar de ser o átomo menos eletro- 
negativo. А situação ímpar deriva do fato de os pares solitários e os pares ligantes te- 
rem uma distribuição complexa. É errado concluir que, em razão de os elétrons ligan- 


cersenana roer s тоела зо, ТЛ ........ ‚каж жжет» „жж жже ш.а ТРК 


7 А unidade 51 para reportar momentos de dipolo, o produto da carga em coulomb е a distância em metro, é 
colulomb-metro (Ст. Entretanto, está provado ser mais conveniente adotar а unidade Debye пӛо-5І, D, а 
qual foi originalmente definida em termos de unidades eletrostáticas. A conversão é 1 D = 3,336 x 107% Cm. 
Um dipolo consistindo de cargas e e -е separadas por ТА (100 pm) tem um momento dipolar de 4,8 D. Na 
maioria dos casos, os momentos de dipolo são um pouco menores, desde que eles surgem de cargas par- 
ciais; valores típicos estão próximos de 1D. 
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tes estarem principalmente no átomo de O, o O é o lado negativo do dipolo, uma vez 
que ignoramos o efeito do balanceamento do par solitário no átomo de C. A dedução 
da polaridade a partir da eletronegatividade é particularmente incerta quando orbitais 
antiligantes estão ocupados. 


O HOMO de uma molécula de monóxido de carbono é ит orbital O quase não-ligante em 
grande parte localizado по С; O LUMO é um orbital л antiligante. 


3.10 Propriedades de ligação segundo a teoria do orbital 
molecular 


Estendendo a discussão, mostramos que, embora aparentemente muito diferente, a teo- 
ria do orbital molecular elucida muitas características da descrição de Lewis de molé- 
culas. Já vimos a origem da importância do par eletrônico: dois elétrons é o número 
máximo que pode ocupar um orbital ligante e conseqiientemente contribuir para uma 
ligação química. Agora, estendemos esse conceito, introduzindo o conceito de “ordem 
de ligação”. 

(a) Ordem de ligação 

A ordem de ligação, b, identifica o par de elétrons compartilhado que se conta como 


uma “ligação” e um par eletrônico em um orbital antiligante como uma “antiliga- 
cáo”entre dois átomos. Mais precisamente, a ordem de ligação é definida como: 


b=1(n-nº) (10) 


4с 


26 


16 


t 


Figura 3.23 Оз orbitais moleculares do CO, como calculado pelo procedimento ab initio. 


Figura 3.24 Diagrama de nível de energia 
do orbital molecular esquemático para a mo- 
lécula inter-halogênea ІСІ como calculado 
pelo procedimento ab initio. 
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Ordem de ligação 


Figura 3.25 Correlação de força de liga- 
ção e ordem de ligação, 
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Ordem de ligação 


Figura 3.26 Correlação do comprimento 
de ligação e ordem de ligação. A legenda 
para esses pontos é o mesma da Figura 
3.25. 


onde п é o número de elétrons nos orbitais ligantes e nº é o número nos orbitais anti-li- 
gantes. Por exemplo, N, tem uma configuração 16: lo; 1л] 2б; e, devido ao fato de os 
orbitais 16, e Ir, serem ligantes mas 16, ser antiligante, b = 12 +4+2-2)=3. Uma 
ordem de ligação de 3 corresponde a uma molécula com uma ligação tripla, que está em 
concordância com a estrutura de Lewis :N==N:. A ordem de ligação alta é refletida na 
entalpia de ligação alta da molécula (+ 946 kJ mol), uma das mais altas para qualquer 
molécula. 

A ordem de ligação da molécula isoeletrônica CO também é 3, de acordo com a 
estrutura de Lewis análoga :С--О:. Entretanto, este método de avaliar a ligação é pri- 
mitivo, especialmente para espécies heteronucleares. Por exemplo, a inspeção dos or- 
bitais moleculares computados na Figura 3.23 sugere que 26 e 30 são mais facilmen- 
te considerados orbitais antiligantes em grande parte localizados no Ое по С, e por is- 
so realmente seriam desconsiderados no cálculo de b. A ordem de ligação resultante 
fornece uma indicação útil da multiplicidade da ligação, mas qualquer interpretação 
das contribuições para b precisa ser feita considerando-se as propriedades dos orbitais 
computados. 

A perda de elétron do М, conduz à formação das espécies transientes М;, na qual 
a ordem de ligação é reduzida de 3 para 2,5. Esta redução na ordem de ligação é acom- 
panhada por um decréscimo na força de ligação ( рага 855 КІ mol”) e um aumento no 
comprimento da ligação de 1,09 À para М, a 1,12 А para №5. A ordem de ligação do 


“Fél, compatível com a estrutura de Lewis “Е-Е: e a descrição convencional da mo- 


lécula como tendo uma única ligação. 

A definição de ordem de ligação permite a possibilidade de um orbital estar unica- 
mente ocupado. А ordem de ligação em О, por exemplo, é 1,5, porque os três elétrons 
ocupam os orbitais antiligantes 1т,. As moléculas isoeletrônicas e íons têm a mesma or- 
dem de ligação; assim, F, e O; têm ordem de ligação 1; e N,, CO e NO” têm ordem de 
ligação 3. 

A ordem de ligação avalia o número de ligações totais entre dois átomos no formalismo do 

orbital molecular. 


(b) Correlações de ligação 

As forças e os comprimentos de ligações correlacionam-se muito bem (um com o ou- 
tro) e com a ordem de ligação: 

e A entalpia de ligação para um dado par de átomos aumenta à medida que a ordem 


de ligação aumenta. 
e О comprimento da ligação decresce à medida que a ordem de ligação aumenta. 


Estas tendências estão ilustradas na Figura 3.25 e na Figura 3.26. A força da dependên- 
cia varia de acordo com os elementos. No Período 2, ela é relativamente fraca nas li- 
gações CC, resultando que uma ligação dupla C=C é menos do que duas vezes mais 
forte que uma ligação simples C—C. Esta diferença tem profundas consequências em 
química orgânica, particularmente para as reações de compostos insaturados. Ela su- 
gere, por exemplo, que é energeticamente favorável (mas cineticamente lenta, na au- 
séncia de um catalisador) para o eteno e o etino polimerizarem: nesse processo, as li- 
gações simples С--С formam-se à custa do número apropriado de ligações múltiplas. 

A familiaridade com as propriedades do carbono, entretanto, não devem ser extra- 
poladas, sem precaução, para as ligações entre os outros elementos. Por exemplo, uma 
dupla ligação N=N (409 kJ mol”) é mais do que duas vezes mais forte do que uma liga- 
ção simples N—N (163 kJ mol”), e uma ligação tripla N=N (945 kJ mol”') é mais do 
que cinco vezes mais forte. É por causa desta tendéncia que os compostos NN conecta- 
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dos por ligações múltiplas são estáveis em relação aos polímeros ou compostos tridimen- 
sionais, tendo somente ligações simples. O mesmo não é verdadeiro para os compostos 
de fósforo, nos quais as entalpias de ligação P—P, P=P e P==P são 200 kJ тоГ!, 310 kJ 
mol”! e 490 KJ mol”, respectivamente. Para este elemento, ligações simples são estáveis 
em relação a um número idêntico de ligações duplas. Assim, o fósforo existe em uma va- 
riedade de formas sólidas na qual as ligações simples Р--Р estão presentes, incluindo as 
moléculas tetraédricas Р, do fósforo branco, e não como moléculas Р, 
As duas correlações em conjunto com a ordem de ligação indicam que: 


e Para um dado par de elementos, a entalpia de ligação aumenta à medida que o 
comprimento de ligação decresce. 


Esta correlação está ilustrada na Figura 3.27. E útil ter essa característica em mente ао 
considerar as estabilidades de moléculas, porque os comprimentos de ligação podem 
prontamente estar disponíveis a partir de fontes independentes. 


Para um dado par de elementos, a entalpia de ligação aumenta à medida que o compri- 
mento da ligação decresce 


1000 r 


800 - 


gas A A e A 
1,10 1,20 1,30 1,40 1,50 1,60 


Figura 3.27 Correlação do comprimento de ligação e força de ligação. A legenda para esses 
pontos é o mesma da Figura 3.25. 


Orbitais moleculares de moléculas poliatômicas 


A teoria do orbital molecular pode ser usada para discutir de maneira uniforme as es- 
truturas eletrônicas de moléculas triatômicas, de um grupo finito de átomos, e de sóli- 
dos. Em cada caso os orbitais moleculares se assemelham àqueles de moléculas diató- 
micas; a única importante diferença é que os orbitais são formados a partir de uma ba- 
se mais extensiva de orbitais atômicos. Como observado anteriormente, o ponto-cha- 
ve é ter em mente que a partir dos N orbitais atômicos é possível construir N orbitais 
moleculares. 

Vimos na Seção 3.8 que a estrutura geral do diagrama dos níveis de energia dos or- 
bitais moleculares pode ser derivada do agrupamento de orbitais em dois grupos dife- 
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Figura 3.28 Os três orbitais moleculares 
de uma molécula linear H, formada da so- 
breposição dos orbitais Н15. Ao longo deste 
capítulo, o branco e os tons de cinza deno- 
tam sinais opostos de função de onda. 


rentes, os orbitais бел, de acordo com suas formas, O mesmo procedimento é usado 
na discussão dos orbitais moleculares de moléculas poliatômicas. Entretanto, como 
suas formas são mais complexas do que as moléculas diatômicas, necessitamos uma 
abordagem mais poderosa. Deste modo, a discussão de moléculas poliatômicas será 
realizada em dois estágios. No próximo capítulo discutiremos as formas das molécu- 
las e o uso de suas simetrias características na construção de orbitais moleculares, 
abordando outras propriedades. O capítulo a seguir racionalizará os procedimentos 
apresentados aqui. 


3.11 А construção de orbitais moleculares 


Usaremos as espécies poliatômicas mais simples Н; е H, para identificar algumas das 
características mais importantes de todas as moléculas poliatómicas. Embora Н; e H, 
possam ser vistos como espécies bastante distanciadas da química inorgânica, os orbi- 
tais que iremos desenvolver ocorrem largamente, como na NH, e, em uma forma mais 
disfarçada, em outras moléculas, tais como ВЕ,. O íon transitório da fase gasosa Н; 
tem sido detectado espectroscopicamente nas auroras de Júpiter, Saturno e Urano. Ex- 
perimentos de traço têm fornecido evidência que Ну também pode ocorrer como um 
intermediário de reação em solução. 

Uma questão básica em conexão com moléculas poliatômicas é o controle de suas 
formas. Deste modo, começaremos considerando duas possibilidades para ну e H, 
nominalmente linear e triangular, procurando explicar por que uma forma pode ter 
uma energia menor do que a outra. 


(a) Tri-hidrogênio linear 

A base mais simples para a molécula Н, e seus fons consiste de um orbital 15 de cada 
um dos três átomos de H,'H,, Нь, е Н. Simbolizamos estes orbitais como 1s,, 15,,е 
1з. Como sempre, N orbitais moleculares podem ser formados a partir de N orbitais 
atômicos, e neste caso N = 3. Os três orbitais moleculares das espécies lineares H, (Н, 
e qualquer de seus íons) são combinações de três orbitais atômicos, mostrados na Fi- 
gura 3.28: podemos esperar uma combinação ser fortemente ligante, uma fortemente 


- antiligante, е a terceira entre esses dois extremos. Continuaremos a omitir as constan- 


tes de normalização porque assim a forma dos orbitais fica muito mais clara; onde jul- 
garmos apropriado, forneceremos as formas normalizadas em notas de rodapé. 

Um cálculo específico (o qual não descreveremos em detalhes) mostra que a liga- 
ção mais forte das três combinações é 


lo= Фь, + 2015, + Bic 


Este orbital tem uma baixa energia, porque ele é ligante entre H, еН, e entre H, e Ho. 
(Também é ligante entre H, e Не, mas estão distantes e essa contribuição é menos im- 
portante.) O orbital é designado б porque ele tem uma simetria cilíndrica ao redor do 
eixo molecular. О próximo orbital mais elevado é também um orbital с: 


20= Фу, т Pic 


Este orbital molecular não tem contribuição do átomo central e, porque os dois orbi- 
tais mais externos estão distantes, há interação desprezível entre eles. O orbital é um 
exemplo de orbital não-ligante, não reduzindo nem aumentando a energia da molécu- 
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8 |. McNab, The spectroscopy of Н;. Adv. Chem. Phys. 83, 1 (1995). 
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la quando está ocupado. O terceiro orbital molecular que pode ser formado a partir da 
base de orbitais é um outro orbital б: 


a in 
56- na +2 Ф + OL 


Este orbital é antiligante entre ambos os pares de átomos vizinhos e deste modo tem a 

E А А ы ы 9 A Dada je : 15453 
energia mais alta dos três orbitais б. Os três orbitais introduzem uma característica 
que sempre deve ser lembrada: 


ə А5 energias dos orbitais moleculares geralmente aumentam à medida que o núme- 
ro de nódulos entre átomos vizinhos aumenta. 


A razão física para esta tendência é que elétrons são progressivamente excluídos das 
regiões internucleares à medida que o número de nódulos aumenta. 


Uma espécie de trihidrogênio linear tem três orbitais moleculares сот 0, 1, e 2 superfícies 
nodais; dois elétrons ocupam o orbital completamente ligante. : 


(b) Trihidrogênio triangular 

Agora suponha que H, (ou seus íons) tenha a forma de um triângulo eqiiilátero. Seus 
três orbitais moleculares têm a mesma forma como na molécula linear, mas os orbitais 
previamente denominados de 20 e de 36 agora têm a mesma energia. Não é tão óbvio 
que 26 e 36 são degenerados, mas os argumentos de simetria, que serão introduzidos 
no Capítulo 4, podem ser usados para mostrar que eles de fato têm exatamente a mes- 
ma energia. Que suas energias são as mesmas, pode ser visto pelo seguinte argumen- 
to: na molécula triangular, А е С estão próximos um do outro (Figura 3.29); assim 26 
é antiligante entre eles e conseqiientemente maior em energia do que na molécula não- 
linear. Por outro lado, o orbital 30 é ligante entre А е С (mas ainda antiligante entre А 
e B e entre С е В); assim, sua energia é menor do que antes. Os dois orbitais, deste mo- 
do, convergem em energia à medida que a molécula se liga, e quando as três separa- 
ções apresentam as mesmas energias, elas são iguais. 

Não é rigorosamente apropriado usar o símbolo o na molécula triangular, porque 
aquela legenda aplica-se à molécula linear. Entretanto, frequentemente é conveniente 
continuar a usar a notação о (e nas outras moléculas x também) quando estamos inte- 
ressados na forma local de um orbital, sua forma relativa ao eixo intemuclear entre os 
dois átomos vizinhos. O procedimento correto para classificar os orbitais em molécu- 
las poliatômicas, de acordo com sua simetria, é descrito no Capítulo 4. Para nosso pro- 
pósito atual, o que necessitamos conhecer é o seguinte: 


e aeb denotam um orbital não-degenerado. 
e e denota um orbital duplamente degenerado. 
e г denota um orbital triplamente degenerado. 


As subscrições e os sobrescritos são algumas vezes adicionados a essas letras, como 
ema, b”, e, € t, porque é algumas vezes necessário distinguir diferentes orbitais a, b, 
e e t de acordo com uma análise mais detalhada de suas simetrias. Tais detalhes são ex- 
plicados na Seção 4.5 
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8 As formas normalizadas desses três orbitais, se ignorarmos a sobreposição, são: 
а= ora +20,,, +01) 
2с- (0-9) 
36 = F (015, + 2055; + 014) 


Figura 3.29 Os três orbitais moleculares 
de uma molécula Н; triangular equilateral 
formada da sobreposição dos orbitais His. 
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Com estas regras em mente, o orbital que temos chamado de 16 é classificado co- 


mo a. Os orbitais 26 e 3с são duplamente degenerados е são classificados como e. 
30 Deste modo, os orbitais moleculares da molécula triangular equilátera são: 
| [D+ 
26 a= Qis Or + Oisc 
> 
8 lo | e= Ras ise 
h %s, -2 As, t Ase 
vé 
1 
180º o 50° É possível computar as energias desses três orbitais à medida que o ângulo de ligação 
ESA , Л é mudado de 180” (linear) para 60º (triangular equilátero) e os orbitais б da molécula 


linear se transformam como a e e na molécula triangular equilátera. O diagrama resul- 
Figura 3.30 Diagrama de correlação para tante é chamado de diagrama de correlação (Figura 3.30). Vemos que tais diagramas 
uma molécula H, que mostra como as ener- — apresentam um papel importante no entendimento das formas, dos espectros e das rea- 
gias dos orbitais mudam à medida que a mo- ões demolécula liatômicas. Not t bitala é lizånt bitai 
lécula linear torna-se triangular equilátera. 2 И t 5 ро ЖЫ aS: оечце„епчиап о or ай E ШЕШЕ, OS OLDI ase 
têm caráter misto ligante e antiligante entre os pares de átomos diferentes, e seu cará- 
ter total é antiligante. 


O trihidrogênio triangular eqiiilátero tem três orbitais moleculares: um é completamente { 
ligante, os outros dois são degenerados e têm um caráter global antiligante; dois elétrons і 
ocupam o orbital completamente ligante. { 


(с) Configurações eletrônicas em Н; | 
Agora que a forma dos orbitais moleculares está disponível e suas energias relativas 
são conhecidas, é possível deduzir a configuração eletrônica dos dois elétrons do íon | 
molecular Ну para qualquer ângulo de ligação. 

Os dois elétrons ocupam o orbital com a mais baixa energia. A configuração resul- | 
tante рага Н} linear será 16°; рага o Н; triangular eqüilateral ela é a”. Só é possível ! 
decidir qual geometria tem а menor energia pelo cálculo detalhado. Entretanto, como | 
o a é ligante entre os três átomos, enquanto que 16 é ligante somente entre А e Be en- | 
tre В е С, isso indica que a menor energia é obtida para o arranjo triangular eqiiilátero. 
Este é de fato o caso, e o dado espectroscópico e a computação numérica indicam que 

Н; é uma espécie triangular eqüilátera com configuração а. | | 

Н Um ponto importante, o qual pode ser observado na Figura 3.29, é que о orbital a 
expande sobre todos os átomos. O mesmo é verdadeiro para o orbital 16 na molécula 
linear. Deste modo, em cada caso os dois elétrons unem o agrupamento inteiro. Em 
outras palavras, os orbitais moleculares são orbitais deslocalizados, no sentido de que 
eles espalham-se sobre vários átomos, e não são, em geral, localizados entre dois áto- 
22 ligação 3c, 2е mos. O íon molecular H; é de fato o exemplo mais simples de uma ligação de dois 
elétrons e três centros (a ligação 3c, 2e), no qual três núcleos estão ligados somente 
por dois elétrons. Este tipo de ligação é representado pelo padrão de três raios mostra- 
do em (22). 

Não deveria ser particularmente estranha a ligação de 3c,2e, pois ela é o resultado 
natural da formação de orbitais moleculares deslocalizadas. 


X Y 


O único orbital ocupado em H; triangular é completamente ligante e é designado de li- 
gação de dois elétrons e três centros. 


3.12 Moléculas poliatômicas em geral 


O espectro fotoeletrónico da NH, (Figura 3.31) indica algumas características que a 
11 Белем 19 teoria da estrutura de moléculas poliatômicas deve elucidar. O espectro mostra duas 

Energia de ionização/eV bandas. Uma, com menor energia de ionização (na região de 11 eV), tem estrutura vi- 
bracional considerável. Ésta estrutura indica que o orbital do qual o elétron é expulso 
tem um papel considerável na determinação da forma da molécula. A banda larga, na 


А 


Figura 3.31 Espectro fotoeletrônico UV da 
molécula NH, usando radiação de hélio com 
energia de 21 eV. região de 16 eV, surge dos elétrons que são ligados mais firmemente. 


(a) A formação dos orbitais moleculares 


As características que foram introduzidas em conexão com o hidrogênio são apresen- 
tadas em todas as moléculas poliatômicas. Em cada caso, nós escrevemos o orbital 
molecular de uma dada simetria (tal como os orbitais 6 da molécula linear) como a so- 
ma de todos os orbitais que podem sobrepor-se para formar orbitais daquela simetria: 


ү = Dco, (11) 


Nesta combinação linear ф,, são os orbitais atômicos (normalmente, orbitais de valén- 
cia de cada átomo na molécula) e o índice se refere a todos os orbitais atômicos que 
têm simetria apropriada. Dos N orbitais atômicos podemos construir N orbitais mole- 
culares. Assim, | 


1 Quanto maior o número de nós em um orbital molecular, maior o caráter antili- 
gante e maior a energia do orbital. | 

2 As interações entre os átomos vizinhos não-próximos são ligações muito fracas 
(diminui um pouco a energia) se os lóbulos dos orbitais nesses átomos têm o mes- 
mo sinal (e interferem construtivamente). Eles são fracamente antiligantes se os 
sinais são opostos (e interferem destrutivamente). 

3 Orbitais construídos de orbitais atômicos de menor energia encontram-se em me- 
nor energia. (Assim, os orbitais atômicos s geralmente produzem orbitais mole- 
culares de menor energia do que os orbitais atômicos p da mesma camada). 


Por exemplo, considerando as estruturas no espectro fotoeletrônico da NH,, neces- 
sitamos formar orbitais moleculares que acomodam os oito elétrons de valência na 
molécula. Cada orbital molecular é a combinação de sete orbitais atômicos: os três 


2e 


За, 


2a; 


le 


1a, 


Figura 3.32 Composição dos orbitais moleculares da NH,. Os sinais estão explicitamente mos- 
trados nos três orbitais a, e a cor mais clara indica a região da densidade eletrônica surgindo a 
partir dos orbitais nos átomos de М. Note que a fase desta distribuição em 1 a é oposta àquela em 
3a. Os sinais dos orbitais são representados pelos tons sombreados. ' 
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Figura 3.33 O diagrama de níveis de ener- 
gia do orbita! molecular do NH, quando a 
molécula tem seu ângulo de ligação (107º) 
observado. 


orbitais His, o orbital №5, с os três orbitais N2p, É possível construir sete orbitais 
moleculares a partir destes sete orbitais atômicos. А forma dos orbitais é mostrada 
na Figura 3.32, 

As regras formais para а construção dos orbitais estão descritas no Capítulo 4, mas 
é possível obter a sentido de sua origem vendo a imagem da molécula de NH, ao Jon- 
go do eixo triplo (designado por 2). Ambos os orbitais N2p. e N2s têm simetria cilín- 
drica sobre este eixo. Se os três orbitais Н1х são sobrepostos com o mesmo sinal em 
relação um ao outro (isto é. de forma que todos têm a mesma cor no diagrama), então 
eles igualam esta simetria cilíndrica. Assim, podemos formar orbitais moleculares da 
forma 


Y= сф, + Cap. + с; (Onisa + Он, + Onne?) 


A partir desses três orbitais (а combinação específica dos orbitais HIs conta como um 
único orbital) é possível construir três orbitais moleculares (com diferentes valores dos 
coeficientes с). O orbital com nenhum nó entre os átomos de Ne H ёо de mais baixa 
energia; aquele com um nó entre todos os vizinhos NH é o de mais alta energia; e o ter- 
ceiro orbital encontra-se entre os dois. Os três orbitais são não-degenerados e são sim- 
bolizados por la, 2a e 3a em ordem crescente de energia. 

Os orbitais N2p, e N2p, têm simetria р em relação ao eixo z e podem ser usados 
para formar orbitais com combinações dos orbitais Hls que têm igual simetria. Por 
exemplo, tal superposição teria a forma 


V= сфор + Co (Фи, — Фи) 


Como pode ser visto da Figura 3.32, os sinais do orbital Н18 combinam com aqueles 
do orbital N2p,. O orbital N2s não pode contribuir para esta superposição; assim, so- 
mente duas combinações podem ser formadas, uma sem um nó entre os orbitais Ne H, 
e a outra com um nó. Os dois orbitais diferem em energia, o primeiro sendo menor. 
Uma combinação similar de orbitais pode ser formada com o orbital N2p,, e ele mos- 
tra (pelos argumentos de simetria que usamos no Capítulo 4) que os dois orbitais são 
degenerados com os dois descritos há pouco. Аз combinações são exemplos de orbi- 
tais e (porque eles formam pares duplamente degenerados), sendo classificados como 
le e 2e na ordem crescente de energia. 

A forma geral do diagrama de nível de energia do orbital molecular é mostrada na 
Figura 3.33. A localização real dos orbitais (particularmente as posições relativas à sé- 
rie a e à série e) pode ser encontrada somente por computação detalhada ou identifi- 
cando os orbitais responsáveis pelo espectro fotoeletrônico. Indicamos a atribuição 
provável dos picos em 11 eV e em 16 eV, os quais fixam as localizações de dois dos or- 
bitais ocupados. O terceiro orbital ocupado está fora do intervalo da radiação usada de 
21 eV para obter o espectro. 

O espectro fotoeletrônico está compatível com a necessidade de acomodar os oito 
elétrons nos orbitais. Os elétrons entram nos orbitais moleculares em ordem crescente 
de energia, iniciando com o orbital de mais baixa energia, e respeitando o princípio de 
exclusão. Os primeiros dois elétrons entram no la, preenchendo-o. Os próximos qua- 
tro elétrons entram nos orbitais le duplamente degenerados para preenchê-los. Os dois 
últimos entram no orbital 2a, cujos cálculos mostram que é quase antiligante e locali- 
zado no átomo de N. A configuração eletrônica resultante global do estado fundamen- 
tal é deste modo la” 1e* 24”, Nenhum dos orbitais antiligantes são ocupados, assim, а 
molécula tem menor energia do que a dos átomos separados. A descrição convencio- 
nal do NH, como uma molécula com um par solitário também é refletida na configu- 
ração: o HOMO é 2a, que está em grande parte confinado ao átomo de N e faz somen- 
te uma pequena contribuição à ligação. Já vimos que os pares de elétrons solitários 
apresentam um papel considerável na determinação das formas das moléculas. А es- 
trutura vibracional extensa na banda em 11 eV do espectro fotoeletrônico está de acor- 
do com esta observação, uma vez que a fotoexpulsão de um elétron 2a remove a efeti- 
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vidade do par solitário e a forma da molécula ionizada é consideravelmente diferente 
daquela da NH,. A fotoionização deste modo resulta em uma ampla estrutura vibracio- 
nal no espectro. 


Orbitais moleculares são formados a partir de combinações lineares de orbitais atômicos 
de mesma simetria. Suas energias podem ser determinadas experimentalmente а partir do 
espectro fotoeletrônico na fase gasosa e interpretado em termos do padrão de sobreposi- 
ção orbital. 


бо) Hipervalência no contexto dos orbitais moleculares 


Um exemplo ligeiramente mais complicado, mas que trata de um ponto importante, é 
a molécula octaédrica SF,. Uma base simples para ilustrar este ponto consiste dos or- 
bitais da camada de valência s e p do átomo de S e um orbital de cada um dos seis áto- 
mos de F apontando para o átomo de S. Usamos os orbitais F2p em vez dos orbitais 2s 
porque eles se aproximam dos orbitais do S em energia. A partir desses dez orbitais 
atômicos é possível construir dez orbitais moleculares. Os cálculos” indicam que qua- 
tro desses orbitais são ligantes e quatro são antiligantes; os dois orbitais remanescen- 
tes são não-ligantes (Figura 3.34). 

Há 12 elétrons para acomodar. Os primeiros dois entram em la e os seguintes seis 
entram em 11. Os quatro remanescentes preenchem o раг de orbitais não-ligantes, re- 
sultando em 1a”1tºe*, Como vemos, nenhum dos orbitais antiligantes (2a е 24) está 
ocupado. А teoria, deste modo, considera a formação de SF,, com quatro orbitais li- 
gantes e dois orbitais não-ligantes ocupados. 

Uma observação importante é que a ligação em SF, pode ser explicada sem usar 
os orbitais S3d para expandir o octeto. Isto não significa que os orbitais d não possam 
participar na ligação, mostra que eles não são necessários para unir os seis átomos de 
F ao átomo de S central. A limitação da teoria da valência é a suposição que cada or- 
bital atômico no átomo central pode participar na formação de somente uma ligação. 
A teoria do orbital molecular leva à hipervalência, disponibilizando muitos orbitais, 
dos quais nem todos são antiligantes. Deste modo, a questão de quando ocorre a hiper- 
valência parece depender de outros fatores que não a disponibilidade de orbital d. 


- А destocalização dos orbitais moleculares significa que um par de elétrons pode contribuir 
para a ligação de mais do que dois átomos. 


(c) Deficiência eletrônica 
A formação de orbitais moleculares pela combinação de vários orbitais atômicos ex- 
plica facilmente a existência de compostos deficientes em elétrons, os quais são com- 
postos para os quais não há elétrons suficientes para a estrutura de Lewis ser escrita. 
Esta observação pode ser ilustrada mais facilmente com o diborano, B,H, (23). Há so- 
mente 12 elétrons de valência, mas no mínimo sete pares de elétrons são necessários 
para unir os oito átomos se o modelo de Lewis estiver correto. O problema é resolvido 
sem esforço pela teoria do orbital molecular. Os oito átomos desta molécula contri- 
buem com um total de 14 orbitais de valência (quatro orbitais de cada átomo de B, to- 
talizando oito, e um orbital de cada um dos seis átomos de H). Estes 14 orbitais atômi- 
cos podem ser usados para construir os 14 orbitais moleculares. Cerca de sete destes 
orbitais moleculares serão ligantes ou não-ligantes, número mais do que suficiente pa- 
- ra acomodar os 12 elétrons de valência fornecidos pelos átomos. Em termos do ОМ, 
“não há mistério sobre a existência desta molécula. І 
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5 “Para uma análise detalhada da estrutura eletrônica do hexafluoreto de enxofre, consulte A. E. Reed e 

F. Weinhold, J. Am. Chem. Soc. 108, 3586 (1986). 

* A notação para os orbitais foram simplificadas a partir daquela apropriada para uma molécula octaédrica: 
ver Seção 4.5 para encontrar os símbolos completos. 
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Figura 3.34 Um diagrama esquemático de 
níveis de energia do orbital molecular para o 


SF,. 
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Figura 3.35 Os orbitais moleculares for- 
mados pelos dois orbitais B e um orbital H 
no átomo posicionado entre eles, como em 
B,H,. Dois elétrons ocupam a combinação li- 
gante e mantêm unidos os três átomos. 


Um ponto de vista ligeiramente diferente é obtido quando focalizamos os dois 
fragmentos BHB e os orbitais moleculares que podem ser formados ao combinar os 
orbitais atômicos com os quais os três átomos contribuíram (Figura 3.35). Este € o pri- 
meiro dos vários exemplos onde construímos orbitais moleculares a partir dos orbitais 
de fragmentos moleculares. Esta abordagem é meio caminho entre os orbitais atômi- 
cos e os orbitais moleculares finais, e é muito útil para inferir analogias entre molécu- 
las. А extensão do orbital ligante destes três átomos pode acomodar dois elétrons e reú- 
ne a molécula, exatamente como em Hz. Uma vez que uma ligação-ponte é formada 
por dois electrons em um orbital molecular construído de orbitais nos três átomos, ele 
é outro exemplo de uma ligação (3c,2e). Que dois elétrons possam ligar dois pares de 
átomos (BH e HB) não é particularmente notável, mas é uma dificuldade insuperável 
para a aproximação de Lewis. A deficiência eletrônica está de fato bem-desenvolvida 
não somente no boro (onde ela fói primeiramente reconhecida), mas também em car- 
bo-cátions e em uma variedade de outras classes de compostos que encontraremos 
mais adiante no texto. 


А existência de espécies deficientes em elétrons é explicada pela deslocalizagáo da influên- 
cia ligante dos elétrons sobre os vários átomos. 


(d) Localização 

Uma característica notável da aproximação de Lewis para a ligação química está de 
acordo com o instinto químico, que identifica algo que pode ser chamado de “uma liga- 
ção А-В”. Ambas as ligações О--Н em H,O, por exemplo, são tratadas como estrutu- 
ras localizadas, equivalentes, porque cada uma consiste de um par de elétrons compar- 
tilhados entre o O e o H. Esta característica parece estar ausente na teoria do orbital mo- 
lecular, porque orbitais moleculares são deslocalizadas, e os elétrons que os ocupam, un- 
em todos os átomos, não apenas um par de átomos vizinhos. O conceito de uma ligação 
А-В existindo independentemente das outras ligações na molécula, e de ser transferí- 
vel de uma molécula para outra, parece ter sido perdido. Entretanto, agora mostraremos 
que a descrição do orbital molecular é matematicamente quase equivalente à uma des- 
crição localizada de toda a distribuição eletrônica. A demonstração principal está no fa- 
to que as combinações lineares dos orbitais moleculares podem ser formadas e resulta 
na mesma distribuição eletrônica global, mas os orbitais individuais são diferentes.” 


4 a, -b, 


Figura 3.36 Оз dois orbitais 1а, е 1b, ocupados da molécula H,O e sua soma 1а, + 1b, e dife- 
renga ia, - 1b,. Em cada caso formamos quase completamente um orbital localizado entre um 
par de átomos. 


4444....ш... ОИТ ........ 4....в..)! ......-......!ш 2... 24...!!.!..... „жже өте е coo... 


12 A justificativa desta observação é que uma função de onda de muitos elétrons que satisfaça o principio de 
Pauli pode ser escrita como um determinante. Combinações lineares das linhas ou colunas de qualquer de- 
terminante podem ser tomadas sem afetar seu valor. 


“ 
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Considere a molécula H,O. Os dois orbitais ligantes ocupados da descrição deslo- 
calizada, Та' е 1b”, são mostradas na Figura 3.36. Se somarmos la, + 1b,.a metade ne- 
gativa do 15, cancela o orbital la, quase completamente, deixando um orbital locali- 
zado entre O e o outro H. Igualmente, quando subtraímos la, - 1b,, a outra metade do 
orbital la, é cancelada quase que completamente, deixando um orbital localizado en- 
tre o outro par de átomos. Isto é, realizando as somas ou as diferenças dos orbitais des- 
localizados, orbitais localizados são criados (e vice-versa). Como estas são duas ma- 
neiras equivalentes de descrever a mesma população eletrônica global, uma descrição 
não pode ser tida como melhor do que a outra. Portanto, está razoavelmente bem jus- 
tificado o uso da descrição localizada de uma molécula quando evidências químicas 
sugerem que ela é apropriada. 

A Tabela 3.9 indica quando é apropriado selecionar uma descrição deslocalizada 
ou uma descrição localizada. Em geral, uma descrição deslocalizada é necessária por 
tratarmos das propriedades globais da molécula. Tais propriedades incluem espectro 
eletrônico (transições UV e visível), espectro de fotoionização, energias de ionização 
e de fixação de elétron, e potenciais de redução. Ао contrário, uma descrição localiza- 
da é mais apropriada para tratarmos das propriedades de um fragmento de uma molé- 
cula total. Tais propriedades incluem força de ligação, comprimento de ligação, cons- 
tante de força de ligação, e alguns aspectos de reações (tais como caráter ácido-base). 
A descrição localizada é mais apropriada, pois enfoca sua atenção na distribuição de 
elétrons em uma ligação particular ou ао seu redor. 

Descrições localizadas e deslocalizadas de ligações são matematicamente equivalentes, 


mas uma descrição pode ser mais adequada para uma propriedade em especial, como re- 
sumido na Tabela 3.9. 


(e) Ligações localizadas e hibridização 

A descrição do orbital molecular localizado de uma ligação pode ser tomada como um 
estágio posterior envolvendo o conceito de hibridização. Estritamente falando, a hibri- 
dização faz parte da teoria LV, mas ela é normalmente invocada em descrições quali- 
tativas simples de orbitais moleculares. 


Vimos que em geral um orbital molecular é construído a partir de todos os orbi- > 


tais atômicos de simetria apropriada. Entretanto, é conveniente algumas vezes for- 
mar uma mistura de orbitais de um átomo (por exemplo, o átomo O em Н,О), e en- 
tão usar esses orbitais híbridos para construir orbitais moleculares localizados. Por 
exemplo, em Н,О cada ligação O—H pode ser considerada como formada pela so- 
breposição de um orbital H1s e um orbital híbrido composto dos orbitais О2ғ e О2р 
(Figura 3.37). 

Já vimos que a mistura dos orbitais s e p de um determinado átomo resulta em or- 
bitais híbridos que têm uma direção definida no espaço, como na formação de híbridos 
tetraédricos (eq. 4 na Seção 3.6). Uma vez que os orbitais híbridos tenham sido sele- 
cionados, uma descrição de orbital molecular localizado pode ser construída. Por 
exemplo, quatro ligações em CF, podem ser formadas pelos orbitais localizados ligan- 
tes e antiligantes pela sobreposição de cada híbrido com um orbital F2p dirigido a ele. 
Similarmente, para descrever a distribuição eletrônica do BF,, poderíamos considerar 
cada orbital с localizado B—F como formado pela sobreposição de um híbrido зр? 
com um orbital F2p. Uma descrição de orbital localizado de uma molécula de PCI, se- 


Tia em termos de cinco ligações с Р--СІ formadas pela sobreposição de cada um dos 


cinco híbridos sp°d bipiramidal trigonal com um orbital 2р de um átomo de СІ. Simi- 
larmente, onde queremos formar seis orbitais localizados em um arranjo octaédrico re- 
gular, necessitaríamos de dois orbitais d: resultando em seis híbridos зр que ароп- 
tam nas direções exigidas. 


Tabela 3.9 Uma indicação geral das 
propriedades para as quais as descrições 
localizadas e deslocalizadas são 
apropriadas 


Localizada Deslocalizada 
apropriada apropriada 
Forças de ligação Espectro eletrô- 
nico 
Constantes de forças Fotoionização 
Comprimentos de ligação Junção eletrôni- 
ca 
Acidez de Bronsted“ Magnetismo 
Descrição RPECV de · Descrição de 
geometria molecular Walsh de geo- 
metria molecu- 
lar 
Potenciais-pa- 


drão! 


“Capítulo 5. “Capitulo 7. 


Híbridos 


His 


Figura 3.37 A formação de orbitais locali- 
zados O—H па Н,О pela sobreposição de 
orbitais híbridos no átomo de O e os orbitais 
His. Os orbitais híbridos são uma aproxima- 
ção íntima do híbrido sp? mostrado па Figu- 
ra 3.8. 
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180° Angulo de ligação, ф 99 
os 


Figura 3.38 O diagrama de Walsh para 
moléculas XH,. Somente os orbitais ligantes 
e antiligantes são mostrados. 


Figura 3.39 As combinações dos orbitais 
His usadas para construir orbitais molecula- 
res em moléculas (a) angulares, e (b) linea- 
res. 


Orbitais atômicos híbridos são algumas vezes citados na discussão de orbitais molecula- 
res localizados. 


3.13 Forma molecular em termos de orbitais moleculares 


O modelo КРЕСУ está baseado na descrição localizada de distribuições eletrônicas. 
Entretanto, na teoria do orbital molecular, os elétrons responsáveis pela ligação estão 
deslocalizados sobre toda a molécula. Cálculos atuais de orbitais moleculares ab ini- 
tio ou semi-empírico, os quais são amplamente executados com sofi ares comerciais, 
são capazes de predizer as formas de até mesmo moléculas complicadas com alta con- 
fiabilidade. Não obstante, ainda há necessidade de entender os fatores qualitativos que 
contribuem para a forma de uma molécula dentro da estrutura da teoria OM. 

Uma aproximação ilustrativa para a tarefa de analisar a forma molecular, em ter- 
mos de orbitais moleculares deslocalizados, foi criada por A.D. Walsh em uma série 
clássica de trabalhos publicados em 1953. A aproximação de Walsh para a discussão 
da forma de uma molécula triatómica Н.Х (tal como BeH, e H,O) aparece na Figura 
3.38. A ilustração mostra o exemplo de um diagrama de Walsh, um gráfico mostran- 
do a dependéncia da energia do orbital com a geometria molecular. O diagrama de 
Walsh para uma molécula H,X é construído considerando-se como a composicáo e a 
energia de cada orbital molecular mudam à medida que o ángulo de ligação varia de 
90º a 180”. O diagrama é na realidade só uma versão mais elaborada do diagrama de 
correlação que aparece na Seção 3.11 (Figura 3.30) para uma molécula de H, ou de um 
íon Н}. 

Os orbitais moleculares a considerar em uma molécula angular são” 


Va = сф, + Cada. + с;ф, 
№, = фз, 
Yo, = саф, + сф. 


As combinações lineares ф, e 6_estáo ilustradas na Figura 3.39. Há três orbitais a, е 
dois orbitais b,; os orbitais de energia mais baixa de cada tipo são mostrados na es- 
querda da Figura 3.38. Na molécula linear, os orbitais moleculares são : 


Vo, = cida, + cb, 
ГА = Pap, e dp 
Vo, = Cida, +c0_ 


O orbital molecular de mais baixa energia em 90º é aquele classificado por la,. o qual 
é construído a partir da sobreposição do orbital X2p. (o orbital 2p, em X) com a com- 
binação do ф, dos orbitais Н15. À medida que o ángulo de ligação muda para 180º, a 
energia deste orbital aumenta, em parte porque a sobreposição H—H diminui e em 
parte porque a perda do caráter X2p. diminui a sobreposição com ф, (Figura 3.40). A 
energia do orbital 1b, é diminuída porque os orbitais His movem-se para uma posição 
melhor para se sobrepor ao orbital Х2р,. A contribuição fracamente antiligante Н--Н 
também decresce. A maior mudança ocorre para о orbital 2a,. Ele tem um considerá- 
vel caráter X2s na molécula a 90º, mas correlaciona-se com um orbital puro X2p. па 
molécula a 180”. Consegiientemente, ele mostra uma elevação íngreme em energia à 
medida que o ângulo da ligação aumenta. O orbital 1b, é um orbital não-ligante X2p 


(13) 


* Continuamos a atribuir as letras a e b para orbitais náo-degenerados; explicaremos seu significado com- 
pleto no Capítulo 4. 


, 
A 


perpendicular ao plano molecular na molécula a 90º e permanece não-ligante na mo- 
lécula linear. Assim, sua energia apenas muda com o ângulo. 

А principal característica que determina se a molécula é angular ou não é se 2a, 
está ocupado. Este é um orbital que tem considerável caráter Х25 na molécula angular, 
mas não na molécula linear. Conseqiientemente, uma menor energia é alcançada se, 
quando ele está ocupado, a molécula é angular. A forma adotada por uma molécula 
Н.Х, deste modo, depende do número de elétrons que ocupam os orbitais. 

A molécula mais simples XH, no Período 2 é a molécula transiente BeH, na fase 
gasosa, “по qual há três ou quatro elétrons de valência. Estes quatro elétrons ocupam 
o mais baixo dos dois orbitais moleculares. Se a energia mais baixa é alcançada com a 
molécula angular, então aquela será sua forma. Podemos decidir se é provável a molé- 
cula ser angular acomodando os elétrons nos dois orbitais mais baixos corresponden- 
do a um ângulo de ligação arbitrário na Figura 3.38. Percebemos então que o HOMO 
(o mais alto orbital molecular ocupado) decresce em energia, indo para a esquerda do 
diagrama, е que a energia total mais baixa é obtida quando a molécula é linear. Portan- 
to, BeH, é predita ser linear e tem a configuração 167267. Em CH,, a qual tem dois 
elétrons a mais do que BeH,, três orbitais moleculares devem ser ocupados. Neste ca- 
so, a energia mais baixa é alcançada se a molécula é angular e tem configuração laz 
2a; 15. 

Em geral, qualquer molécula contendo de cinco a oito elétrons de valéncia é pre- 
dita ser angular. Os ángulos de ligação observados são: 


Вен, ВН, CH, мн, он, 


180 131 136 103 105 


Estas observações experimentais são qualitativas em concordância com a aproximação 
de Walsh, mas para predições quantitativas temos que efetuar cálculos detalhados do 
orbital molecular. 
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Exemplo 3.8 Usando о diagrama de Walsh para predizer uma forma 


Prediga a forma de uma molécula de H,O com base no diagrama de Walsh para uma 
molécula ХН,. 


Resposta: Escolhemos um ângulo de ligação intermediário ao longo do eixo horizon- 
tal do diagrama do XH, na Figura 3.38 e acomodamos oito elétrons. A configuração 


y 2 2 2 2 : 2 . 
resultante é 1а? 2a, 1b; 152. O orbital 2a, está ocupado; assim, esperamos que uma 
molécula não-linear tenha menor energia do que uma molécula linear. 


Teste seus conhecimentos 3.8 Qualquer molécula XH,, na qual X 
simboliza um átomo de um elemento do Período 3, poderia ser linear? 
Nesse caso, qual(is)? 


Walsh aplicou sua aproximação a outras moléculas além dos compostos de hidrogênio, 
mas o diagrama de correlação tornou-se logo muito complicado. Sua aproximação é 
um valioso complemento ao modelo RPECV, porque ele investiga as influências nas 
formas moleculares em relação à ocupação dos orbitais que espalham sobre toda a mo- 
lécula e concentra-se menos sobre as repulsões localizadas entre os pares de elétrons. 
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pa 


Figura 3.40 A composição dos orbitais 
moleculares de uma molécula XH, nos dois 
extremos do diagrama de correlação mostra- 
do na Figura 3.38. 
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Figura 3.41 А variação da condutividade 
elétrica de uma substância com a tempera- 
tura é a base de sua classificação como um 
condutor metálico, um semicondutor ou um 
supercondutor. 


Diagramas de correlação, como esses introduzidos por Walsh, são freqiientemente en- 
contrados em discussões contemporâneas das formas das moléculas complexas; vere- 
mos vários exemplos nos últimos capítulos. Eles ilustram como os químicos inorgânj. 
cos podem algumas vezes identificar e avaliar influências competitivas considerando 
dois casos extremos (tal como moléculas XH, lineares e a 90”), e então racionalizar о 
fato de que o estado de uma molécula é um compromisso intermediário entre os dois 
extremos. 


No modelo de Walsh, a forma de uma molécula é predita com base na ocupação de orbitais 
moleculares que, em ит diagrama de correlação, mostra ита forte dependência em rela- 
ção ao ângulo de ligação. 


A teoria do orbital molecular em sólidos 


А teoria do orbital molecular em moléculas pequenas pode ser estendida para esclare- 
cer as propriedades dos sólidos, os quais são agregações de um número infinito de áto- 
mos. Esta aproximação é notavelmente próspera para a descrição dos metais, por isso 
pode ser usada para explicar suas características de brilho, sua boa condutividade elé- 
trica e condutividade térmica, e sua maleabilidade. Todas estas propriedades originam- 
se da habilidade dos átomos em disponibilizar elétrons. O brilho e suas condutividades 
elétricas originam-se da mobilidade desses elétrons, ou em resposta ao campo elétrico 
oscilante de um raio de luz incidente ou a uma diferença de potencial. А alta conduti- 
vidade térmica é também uma conseqiiência da mobilidade eletrônica, dado que um 
elétron pode colidir com um átomo vibrante, retirar sua energia, e transferi-la a outro 
átomo em algum lugar no sólido. A facilidade com que os metais podem ser mecani- 
camente deformados é outro aspecto da mobilidade eletrônica, porque o conjunto de 
elétrons pode rapidamente reajustar-se à deformação do sólido e continuar a unir os 
átomos. 

A condução eletrônica também é característica de semicondutores. O critério pa- 
ra distinguir entre um metal e um semicondutor é a dependência de sua condutividade 
elétrica com a temperatura (Figura 3.41): g 


e Um condutor metálico é uma substância com uma condutividade elétrica que de- 


cresce com o aumento da temperatura. 
e Um semicondutor é uma substância com uma condutividade elétrica que aumen- 
ta com o aumento da temperatura. 


Também é geralmente o caso (mas não um critério para distinguí-los) que as con- 
dutividades dos metais à temperatura ambiente são maiores do que a dos semicondu- 
tores. Um sólido isolante é uma substância com uma condutividade elétrica muito bai- 
xa. Entretanto, quando tal condutividade pode ser medida, ela aumenta com a tempe- 
ratura, como a de um semicondutor. Para alguns propósitos, deste modo, é possível 
desconsiderar a classificação “isolante” e tratar todos os sólidos como metais e semi- 
condutores. Os supercondutores são uma classe especial de materiais que têm resis- 
tência elétrica zero abaixo de uma temperatura crítica. 


AS К ЛЛ EEE EEE EEE EEE IEEE AEE 4....в........ 


8 А resistência, R, de uma amostra é medida em ohms, Q. O inverso da resistência é chamado de condu- 
táncia, G, e é medida em siemens, S, onde 15-107, А resistência de uma amostra aumenta com seu com- 
primento, /, e decresce com sua área transversal, А, e escrevemos А = р//А, onde р é a resistividade da subs- 
táncia. As unidades de resistividade são ohm-metro (О т). А condutividade, с, é o inverso da resistividade, е 
suas unidades são siemens por metro (S m””). 
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Um condutor metálico é uma substância com ита condutividade elétrica que decresce com 
o aumento da temperatura; um semicondutor é uma substância com ита condutividade 
elétrica que aumenta com o aumento da temperatura. 


3.14 Bandas de orbitais moleculares 


A idéia central por trás da descrição da estrutura eletrônica de sólidos é que os elétrons 
de valência fornecidos pelos átomos são espalhados por todo o cristal. Este conceito é 
expresso mais formalmente fazendo uma extensão simples da teoria ОМ, na qual o só- 
lido é tratado сото uma molécula grande indefinida. A descrição em termos de elé- 
trons deslocalizados pode também ser usada para descrever sólidos não-metálicos. 
Deste modo, começaremos mostrando como os metais são descritos em termos de or- 
bitais moleculares. Então mostraremos que os mesmos princípios podem ser aplica- 
dos, mas com um resultado diferente, aos sólidos iônicos e moleculares. 


(a) Formação de bandas pela sobreposição de orbital 


A sobreposição de um número grande de orbitais atômicos produz orbitais molecula- 
res com energias muito próximas е assim formam uma banda virtualmente contínua 
(Figura 3.42). As bandas são separadas рог Бапа. gaps que são são valores de energia ра- 
ra os quais não há orbitais moleculares. * 

A formação de bandas pode ser entendida eses uma linha de átomos, e 
supondo que cada átomo tem um orbital s que se sobrepõe ao orbital s de seu vizinho 
imediato (Figura 3.43). Quando a linha consiste somente de dois átomos, há um orbi- 
tal molecular ligante e um a antiligante. Quando um terceiro átomo. se junta a eles. há 
três orbitais. O orbital central desta série é náo-ligante e os dois externos estão a baixa 
energia e a alta energia, respectivamente. À medida que mais átomos são adicionados, 
cada um contribui com um orbital atômico, e consequentemente mais um orbital mo- 
lecular é formado. Quando há М átomos na linha, há N orbitais moleculares. O orbital 
de mais baixa energia não tem nós. “entre .os átomos. vizinhos. O orbital de mais alta 
energia tem um nó entre cada par.de.vizinhos..Os orbitais remanescentes têm sucessi- 
vamente 1, 2,... nós internucleares e um лын intervalo de energia entre os 
dois extremos. 

A largura total da banda, a qual permanece finita mesmo com N aproximando a ain- 


finito. (mostrado na] Figura 3.44), depende da força de interação entre os átomos vizi- ` 
sobreposição € entre os - 


nhos. Quanto maior a força de interação ( ção (qu 
vizinhos), maior а energia de separação dos orbitais com nenhum nódulo e os с orbitais 


que possuem m nódulos. Entretanto, qualquer que seja o número de orbitais atômicos 
usados para formar os orbitais moleculares, һа somente uma expansão finita das ener- 
gias dos orbitais ( (como descrito na Figura 3.44). Assim, a separação em energia entre 
os orbitais vizinhos deve aproximar-se de zero à ida que N aproxima-se do do infini- 


to; саѕо со АО, O intervalo das energias dos orbitais não seria finito. Isto é é, uma a ban- 


da consiste de um n úmero contável mas próximo a um contínuo de de níveis de energia. 
A banda ora descrita, construída a apartir de orbitais 5,6 chamada de banda s. Se 
há orbitais p disponíveis, uma banda p pode ser construída de sua sobreposição, como 


mostrado na Figura 3.45. Pelo fato de os orbitais p encontram-se em maior energia do 


que os orbitais s da mesma camada de valência, há fregüentemente uma gap-de-ener- 


gia ia entre а-Бапда-5-е-а- bandap- (Figura 3.46). Entretanto, se as bandas derivam de um 
ARA a a A 


‚кос кзз езж» ssssanssseesoeesosessose so... 


“ Ет física do estado sólido, esta aproximação é chamada de “abordagem da ligação compacta”. 


, 
? 


Banda 


А 


| Band gaps 
Y 


Banda 


Energia 


Band gaps 


Banda 


Figura 3.42 А estrutura eletrônica de um 
sólido é caracterizada por uma série de ban- 
das de orbitais que são separados por gaps 
em energia, para os quais não há qualquer 
orbital. 


Mais antiligante 


Orbitais 
intermediários 


Mais ligante 
Figura 3.43 Uma banda é formada pelo 
posicionamento sucessivo de átomos, cons- 


títuindo uma linha. N orbitais atômicos origi- 
nam N orbitais moleculares. 
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Figura 3.45 Exemplo de uma banda p em 
um sólido unidimensional. 
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Figura 3.46 (а) As bandas s e pde um só- 

Пао e a gap entre elas. А existência de uma 
gap depende da separação dos orbitais se p 
dos átomos e da força de interação entre os 
átomos. (b) Se a interação é forte, as bandas 
são largas e podem sobrepor-se. 
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Figura3.47 Secada um dos Nátomos for- 
песе um elétron 5, então, a T = 0, metade 
dos níveis estão ocupados e o nível de Fer- 
mi encontra-se próximo ao centro da banda. 


Mais antiligante 


Energia 


Mais ligante 
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Figura 3.44 Ав energias dos orbitais que são formados quando М átomos são expostos para 
formar uma linha. 


amplo intervalo de energia e as energia atômicas s e p são similares (como é freqiien- 


A sobreposição dos orbitais atômicos em sólidos origina bandas separadas por gaps. 


(b) O nível de Fermi 


А Т = 0, os elétrons ocupam os orbitais moleculares individuais das bandas de acordo 
com o princípio da construção. Se cada átomo fornece um elétron s, então, a Т = 0, os 
1/2 М orbitais mais baixos estão ocupados. O orbital mais alto ocupado a T = 0 é cha- 
mado de nível de Fermi; ele encontra-se próximo ao centro da banda (Figura 3.47). 


А temperaturas acima de T = 0, a população, Р, de orbitais é dada pela distribuição de - 


Fermi-Dirac, a qual é uma versão da distribuição de Boltzmann que leva em conta a 
restrição que não mais do que dois elétrons podem ocupar qualquer nível. A distribui- 
ção tem a forma 


1 


¿EAT |1 


Р (14) 
onde и é o potencial químico, o qual neste contexto é a energia do nível para o qual 
P = 1. O potencial químico depende da temperatura, e a T = 0 é igual à energia do ní- 
vel de Fermi. À medida que a temperatura aumenta, o potencial químico eleva-se aci- 
ma do nível de Fermi, porque os elétrons começam a ocupar os estados mais altos e o 
nível no qual Р = 1 torna-se mais alto em energia. A forma da distribuição de Fermi- 
Dirac é mostrada na Figura 3.48. A altas energias (E > ц), о 1 no denominador da 
distribuição de Fermi-Dirac pode ser desprezado, e as populações para Т > 0 asseme- 
lham-se à distribuição de Boltzmann tanto quanto elas declinam exponencialmente 
com o aumento na energia: 


P = EAT (15) 


ГА 
Quando a banda não está completamente preenchida, os elétrons próximos ao nível de 
Fermi podem facilmente ser promovidos para os níveis vazios mais perto. Como resul- 
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tado, eles são móveis, e podem mover-se com uma relativa liberdade através do sóli- 
do. À substância é um condutor de elétrons. Para entender esta mobilidade, podemos 
considerar os orbitais de uma banda ondas estacionárias. Ondas estacionárias são su- 
perposições de ondas que viajam em direções opostas. Na ausência de uma diferença 
de potencial, as duas direções de viajem são degeneradas e são igualmente populadas 
até o nível de Fermi (Figura 3.49). Entretanto, quando uma diferença de potencial é 
aplicada, os elétrons que viajam em uma direção têm uma energia diferente daqueles 
que viajam em direção oposta, e as duas séries de orbitais não estão igualmente popu- 
ladas. Conseqiientemente, há agora mais elétrons viajando em uma direção do que em 
outra, e uma corrente elétrica flui através do sólido. 

Vimos que o critério de condução metálica é o decréscimo da condutividade elé- 
trica com o aumento da temperatura. Este comportamento é o oposto daquele que po- 
demos esperar se a condutividade fosse governada por uma distribuição de elétrons do 
tipo Boltzmann. O efeito concorrente pode ser identificado, uma vez que reconhece- 
mos que a habilidade de um elétron viajar lentamente através do sólido na banda de 
condução depende da uniformidade do arranjo dos átomos. Um átomo vigorosamente 
vibrante no sítio é equivalente a uma impureza que rompe a regularidade dos orbitais. 
Este decréscimo na uniformidade reduz a habilidade de o elétron viajar de um canto do 
sólido a outro; assim, a condutividade do sólido é menor do que a T = 0. Se pensarmos 
no elétron como descrito por uma onda propagando através do sólido, então diríamos 
que ele é “disperso” pela impureza (a vibração atômica). Este portador disperso au- 
menta com o aumento da temperatura à medida que as vibrações da rede aumentam; o 
aumento explica a dependência do inverso da temperatura observada da condutivida- 
de dos metais. 


А ocupação de orbitais em uma banda é dada pela distribuição de Fermi-Dirac, е conside- 
ra o aumento na condutividade de semicondutores à medida que a temperatura é elevada. 


(c) Densidades de estados 


O número de níveis de energia em uma região dividida pela largura desta é chamada 
de densidade de estados, p (Figura 3.50). A densidade de estados não é uniforme ao 
longo de uma banda porque os níveis de energia podem apresentar-se mais próximos 
em algumas regiões do que em outras. Esta variação é aparente, mesmo em uma di- 
mensão, comparada com as bordas, o centro de uma banda é relativamente esparso em 
orbitais (como pode ser visto na Figura 3.44). Em três dimensões, a variação da densi- 
dade de estados é mais parecida com aquela mostrada na Figura 3.51, com a maior 
densidade de estados próximo ao centro da banda e a menor densidade nas bordas. А 
razão para este comportamento está relacionada ao número de maneiras de produzir- 
se uma combinação linear de orbitais atômicos. Há somente uma maneira de formar 
um orbital molecular ligante preenchido (a borda inferior da banda). Entretanto, há 
muitas maneiras (em um arranjo tridimensional de átomos) de formar um orbital mo- 
lecular com uma energia no interior da banda. 

A densidade de estados é zero na gap da banda — não há níveis de energia na gap. 
Em certos casos especiais, entretanto, uma banda preenchida e uma banda vazia po- 
dem coincidir em energia, mas com um zero de densidade de estados em sua conjun- 
ção (Figura 3.52). Sólidos com esta estrutura de banda são chamados de semimetais. 
Devido ao fato de eles terem somente poucos elétrons que podem atuar como portado- 
res, os semimetais são caracterizados por uma baixa condutividade metálica. Um 
exemplo importante é o grafite, que é um semimetal nas direções paralelas às lâminas 
de átomos de carbono.” 


A densidade de estados não é uniforme ao longo de uma banda: na maioria dos casos, os 
estados são mais densos próximo ao centro da banda. 


+ Energia — 
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Figura 3.48 A forma da distribuição de 
Fermi (a) a T=0 e (b) a T>0.A população 


decai exponencialmente a energias bem aci- 
ma do nível de Fermi. 
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Figura 3:49 Outra maneira de representar 
as bandas é desenhar os orbitais para o mo- 
vimento para a direita e o movimento para a 
esquerda separadamente. (a) Na auséncia 
de uma diferença de potencial aplicada ao 
metal, os orbitais correspondentes são ds- 
generados. Entretanto, quando um campo é 
aplicado (b), uma “metade da banda” tem 
energia menor do que a outra. É mais popu- 
lado, e o resultado global é um fluxo de elé- 
trons. 


faz 


Figura 3.50 А densidade de estados é o 
número de níveis de energia em uma região 
infinitesimal da banda dividida pela largura 
da região infinitesimal (dE). 


132 Química INORGÁNICA 


Energia 


Densidade de estados 


Figura 3.51 Densidade de estados típica 
de um metal. 


Energia 


Densidade de estados 


Figura 3.52 Densidade de estados típica 
de um semimetal. 


(d) Análise das banda por Espectroscopias fotoeletrônica e de 
emissão de raios X 

Evidência para a existência de bandas e um mapa de suas densidades de estados po- 
dem ser obtidos experimentalmente com a espectroscopia fotoeletrônica do mesmo 
modo como para moléculas discretas. As densidades de estados de moléculas discre- 
tas consistem de uma série de picos estreitos amplamente separados, cada pico corres- 
ponde à energia de um orbital molecular discreto. Estes picos aparecem no espectro fo- 
toeletrônico como fotoelétrons com energias de ionização discreta. 

Informação análoga sobre sólidos pode ser obtida a partir da análise de bandas de 
emissão de raios X. Nesta técnica, elétrons são expulsos (por bombardeamento de elé- 
tron) da camada interna fechada de átomos e os raios X são emitidos à medida que elé- 
trons da banda de valência caem nas vacâncias resultantes (Figura 3.53). Devido ao fa- 
to de que o elétron de valência pode originar-se de qualquer nível ocupado na banda, a 
emissão de raios X que acompanha esta transição cobre um intervalo de frequências. 
As maiores intensidades de emissão são obtidas quando há muitos estados na banda de 
valência com energias similares, e as intensidades menores são obtidas quando há so- 
mente poucos estados com uma energia particular. Consequentemente, a forma da ban- 
da de emissão de raios X é uma indicação da variação da densidade de estados ao lon- 
go da banda. O perfil de intensidade não é exatamente idêntico ao perfil da banda, por- 
que deve-se considerar as diferenças entre a facilidade com a qual o fóton incidente 
pode expulsar um elétron dos diferentes tipos de orbitais (mais especificamente, as di- 
ferenças nas probabilidades de transição). 


As bandas de emissão de raios X dão informação sobre as densidades de estados das par- 
tes ocupadas das bandas. À informação análoga para os pares desocupados de bandas 
vem dos dados de absorção de raios X. 


(e) Características especiais de sólidos unidimensionais 


Recentemente, tem sido investigada uma série de sólidos que têm uma banda parcial- 
mente preenchida, formada por uma cadeia linear de átomos metálicos. Um exemplo 
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Figura 3.53 (а) А formação de uma banda de emissão de raios X е (Б) um exemplo típico (alu- 
mínio). 
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é o К,РКСМ№),Вг, з: 3H,0, chamado normalmente de “КСР” (Figura 3.54). Estes sóli- 
dos unidimensionais não são simples devido ao teorema de Rudolph Peierls que diz 
que, a Т = 0, nenhum sólido unidimensional é um metal. 

A origem do teorema de Peierls deve-se a uma suposição não óbvia na discussão: 
supomos que os átomos encontram-se em linha com uma separação regular. Entretan- 
to, о espaço real em um sólido uni-dimensional ( e qualquer sólido) é determinado pe- 
la distribuição dos elétrons, e não vice-versa, e não há garantia de que o estado de ener- 
gia mais baixa é um sólido com espaçamento de rede regular. De fato, em um sólido 
unidimensional a T = 0, sempre existe uma distorção, a distorção de Peierls, que con- 
duz a uma menor energia do que em um sólido perfeitamente regular. 

Uma idéia da origem e do efeito da distorção de Peierls pode ser obtida conside- 
rando um sólido unidimensional de N átomos e N elétrons de valência (Figura 3.55). 
Tal linha de átomos distorce para uma que tenha ligações longas e curtas alternantes. 
Embora a ligação maior seja energeticamente desfavorável, a força de uma ligação 
curta mais do que compensa a fraqueza da ligação longa, e o efeito global é uma redu- 
ção de energia abaixo daquele de um sólido regular. Agora, ao invés de os elétrons pró- 
ximos à superfície de Fermi serem livres para moverem-se através do sólido, eles es- 
tão aprisionados entre os átomos com ligações mais longas (estes elétrons tem um ca- 
ráter antiligante, e assim são encontrados fora da região internuclear entre os átomos 
fortemente ligados). A distorção de Peierls introduz uma band gap no centro da banda 
de condução original, e os orbitais preenchidos são separados dos orbitais vazios. Con- 
seqiientemente, a distorção resulta em um semicondutor ou um isolante, e não um con- 
dutor metálico. 

A banda de condução em KCP é uma banda d formada principalmente pela sobre- 
posição de orbitais 5d, da platina. À pequena proporção de bromo no composto, que 
está presente como Br, remove um número pequeno de elétrons desta banda d preen- 
chida, tornando-a uma banda de condução. Realmente, abaixo de 150 K a condutivi- 
dade cai acentuadamente de acordo com o início da distorção de Peierls. A temperatu- 
ras mais altas, o movimento dos átomos leva a distorção a zero, a separação é regular 
(em média), a gap está ausente e o sólido é metálico. 


A distorção de Peierls assegura que nenhum sólido unidimensional é um condutor metáli- 
co abaixo de uma temperatura crítica. ; 


(f) Isolantes 
Um sólido é é O um isolante se: muitos elétrons estão presentes para para preencher 


vazio ti torne- se Aspar (Figura. 3. 3.56). “Еп um cristal de cloreto 5 de sódio, ро por é» exem- 
Demos para formar uma banda estreita, consistindo de 4N níveis. Os íons Na” tam- 
bém estão quase em contato e também formam a banda. A eletronegatividade do clo- 
ro é muito maior do que a do sódio e a banda do cloro encontra-se bem abaixo da ban- 
da do sódio; a gap da banda é cerca de 7 eV. Um total de 8N elétrons será acomodado 
(sete de cada átomo de cloro, um de cada átomo de sódio). Estes 8N elétrons entram na 
banda mais baixa do cloro, preenchendo-a, e deixa a banda do sódio vazia. Porque КТ 
é equivalente a 0,03 e V à temperatura ambiente, poucos elétrons ocupam os orbitais 
da banda do sódio. ; 

Geralmente pensamos em um sólido iônico ou molecular como consistindo de 
íons ou moléculas discretos. De acordo com a representação descrita, entretanto, eles 
seriam considerados como tendo uma estrutura de banda. As duas representações po- 
dem ser conciliadas, porque é possível mostrar que uma banda preenchida é equivalen- 
te à soma de densidades de elétrons localizados. Em cloreto de sódio, por exemplo, 
uma banda preenchida construída com orbitais do СІ é equivalente a uma coleção de 
íons СГ discretos. De forma semelhante à mostrada para as moléculas, uma represen- 


Figura 3.54 Uma representação da estru- 
tura de cadeia infinita de KCP, 
K,PCN).Bros:3H,0, e uma ilustração es- 
quemática de suas bandas o. 


Figura 3.55 A formação de uma distorção 
de Peierls: a energia de uma linha de áto- 
mos com comprimentos de ligação alternan- 
tes (b) é menor do que aquela de átomos 
uniformemente espaçados (a). 
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tação da banda deslocalizada é necessária para a descrição de espectro onde o proces- 
so envolve um elétron, tal como o espectro fotoeletrónico e o espectro de raios X. 


Um sólido isolante é um semicondutor com uma grande band gap. 


1 

3.15 Semicondugáo 
E A propriedade física característica de ші semicondutor é que sua condutividade elétri- 
5 ca aumenta com o aumento da temperatura. A temperatura ambiente, as condutivida- 
e des dos semicondutores são tipicamente intermediárias às dos metais e às dos isolan- 
ш 


tes (na região de 10° $ em”). A linha divisória entre isolantes e semicondutores refe- 
re-se ao tamanho da band gap (Tabela 3.10); a própria condutividade não é um crité- 
rio confiável porque, à medida que a temperatura aumenta, uma dada substância pode 
ter uma condutividade baixa, intermediária ou alta. Os valores da band gap e de con- 
dutividade, considerados indicativos de semicondução em vez de isolamento, depende 
da aplicação que é considerada. 


(a) Semicondutores intrínsecos 


Figura 3.56 Estrutura de um isolante tipi- Ет um semicondutor intrínseco, a бала gap é tão pequena que a distribuição de Fer- 
co: há uma gap significativa entre as bandas mi-Dirac resulta em alguns elétrons populando а banda vazia (Figura 3.57). Esta ocu- 
preenchida e vazia. pação da banda de condução introduz portadores negativos no nível superior е buracos ! 
positivos no inferior; como resultado, o sólido é condutor. Um semicondutor а tempe- | 
ratura ambiente geralmente tem muito menor condutividade do que um condutor me- | 
tálico, porque apenas poucos elétrons e buracos podem atuar como portadores de car- | 
ga. À forte dependência da condutividade com o aumento da temperaiura deve-se à de- | 
pendência da população eletrônica em relação à temperatura ser igual à exponencial de | 
‚ Boltzmann na banda superior. | 
A partir da forma exponencial da população da banda de condução, а condutivida- 
Distribuição de de um semicondutor deve mostrar uma dependência em relação é a temperatura se- 
de Fermi melhante à forma de Arrhenius 


б ше се” 238 | | (16) 


Energia —» 


A relação da energia de ativação E, com a band gap é estabelecida decidindo como E | 
— p, que aparece na distribuição de Fermi-Dirac em altas temperaturas (equação 15), | 
depende de Е,. 

"Em uma representação simples da estrutura da banda, р (a energia no qual P = 1) | 
está a aproximadamente metade da distância entre as bandas superior е inferior (Figu- 
ra 3.58), e a energia do nível mais baixo da banda superior E. está relacionada à ų e E, 


Figura 3.57 Ет um semicondutor intrínse- POT: | 
со, а Бапа дар 6 tão pequena que a distri- E -u=lE | 
buição de Fermi resulta em alguns elétrons = ое Е 


populando а banda superior vazia. | 
A condutividade é dada por: | 


Tabela 3.10 Alguns valores de band gaps c= се (17) | 
а25%С Н 
Material E, lev Isto é, a condutividade de um semicondutor assemelha-se á equagáo de Arrhenius, com | 
Carbono (diamante) 547 uma energia de ativação igual à metade da band gap, E, = 4 E, Este caso é encontra- : 
Carbeto de silício 3,00. do na prática. | 
Silício 1,12 | E E З 
Germânio 0,66 A band gap em um semicondutor controla а dependência da condutividade com a tempera- | 
Д 7 а a саа сахан 4 

Arseneto de gálio 1,42 tura através de uma expressão igual à de Arrhenius., | 
Arseneto ce índio 0,36 С | 
[ 


Fonte: S.A. Schwartz, Kirk-Othmer encyclopedia, 
of chemical technology. Wiley-Interscience, New ` 
York (1982). Vol. 20, p. 601. 
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Exemplo 3.9 Determinando a band gap a partir da dependência da 
condutividade com a temperatura E 
A condutância, G, de uma amostra de germânio variou com a temperatura, como indi- 

cado a seguir. Estime o valor de Е,. 


Т/КЗ12 354 420 
G/S0,0847 0,429 2,86 


Resposta: A partir da equação 17, vemos que a análise é similar âquela usada para ob- 
ter a energia de ativação de uma reação química. Devido ao fato de que a condutância 
é proporcional à condutividade, С « б, podemos escrever 


E, РАТ 


Energia 


С =.С,е 


Tomando o logaritmo, temos 


аб = ln É 
' 2kT 
Deste modo, um gráfico de In G em função de 1/ T resultaria em uma linha reta de coe- Figura 3.58 А relação entre а distribuição 
ficiente angular igual а -£ /2k. Os dados resultam em um coeficiente angular de (е Fermi e a band gap. 
-4,26 X 10º, e como k = 8,614 X 10? eVK”, encontramos E, = 0,73 eV. 
Teste seus conhecimentos 3.9 Qualéa condutância de uma amostra a 
370 к? 


(b) Condutores extrínsecos 


O número de transportadores eletrônicos pode ser aumentado se átomos com mais elé- 
trons do que o elemento original puderem ser introduzidos pelo processo-chamado de 
dopagem. Notavelmente, baixos níveis de concentração de dopante são necessários - 
somente cerca de um átomo por 10° do material hospedeiro — assim, ‚ inicialmente é es- 
sencial atingir pureza muito alta do elemento original. 

Sé átomos de arsênio forem introduzidos em cristal de silício, um elétron айе 
nal estará disponível para cada átomo de dopante que é substituído. Observe que a do- 
pagem é substitucional, no sentido de que o átomo dopante toma o lugar de um áto- 
mo de Si. Se os átomos doadores, como os átomos de As, estiverem longe um do ou- 
tro, seus elétrons serão localizados e albanda doadora .será muito estreita (Figura 
3.59a). Além disso, os níveis de átomos estranhos encontrar-se-ão com energia maior 
do que os elétrons de valência da rede hospedeira. A banda dopante'preenchida nor- 
malmente está próxima da banda vazia da rede. Para Т > 0, alguns de seus elétrons se- 
rão promovidos termicamente para a banda de condução vazia. Em outras palavras, a 
excitação térmica permitirá a transferência de um elétron de um átomo de As para os 
orbitais vazios na vizinhança do átomo de Si. Dali ele será capaz de migrar através da 
rede nos orbitais moleculares formados pela sobreposição Si-Si. Este processo origi- 
na asemicondutividade. dd n, onde “n” indica que os portadores de carga sáo elé- 
trons negativos. 


paaa сы, енені 
Um procedimento. alternativo substitucional é dopar o silício com átomos de um (a) 
a (b) 


te desta. espécie. efetivamente introduz buracos no СЕЧЫ Mais formalmente, 05 áto- Figura 3.59 Estrutura de banda em (a) se- 


mos dopantes formam uma banda receptora muito estreita, „Vazia que e encontra-: se: aci- micondutor do tipo n e (b) semicondutor do 
ma da banda preenchida de Si (Figura 3.59b). Рага T = 0 a banda receptora está vazia, tipo p. 
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Figura 3.60 Formação de um par de Coo- 
per. Um elétron distorce a rede cristalina, e o 
segundo elétron tem uma menor energia se 
ele vai àquela região. Isto efetivamente une 
os dois elétrons em-um par. 


mas a altas temperaturas ela pode aceitar elétrons termicamente excitados da banda de 
valência do Si. Com isso, ele introduz buracos na última е permite que os elétrons re- 
manescentes na banda tornem-se móveis. Como os trasportadores de carga agora são 


Vários óxidos de metais d, incluindo ZnO e Fe,O,, são semicondutores do tipo n. 
Em cada caso, a propriedade se deve à não-estequiometria e a uma pequena deficiên- 
cia de átomos de O. Os elétrons que ocupariam os orbitais atômicos localizados do O 
(originando uma banda de óxido estreita, essencialmente fons O” individuais localiza- 
dos) ocupam previamente uma banda de condução vazia, formada pelos orbitais dos 
metais. A condutividade decresce quando o sólido é aquecido em atmosfera de oxigê- 
nio, porque a deficiência de átomos de oxigênio é restituída e, à medida que os átomos 
são adicionados, elétrons são retirados da banda de condução. 

A semicondução do tipo p é observada para alguns baixos números de oxidação 
de calcogenetos e de haletos de metais а, incluindo Cu,O, ҒеО, Fes, e Cul. Nestes 
compostos não-estequiométricos, a perda de elétrons é equivalente à oxidação de al- 
guns átomos metálicos, com buracos aparecendo na banda do íon metálico. А condu- 
tividade aumenta quando estes compostos são aquecidos em atmosfera de oxigênio, 
porque mais buracos são formados na banda dos íons metálicos à medida que a oxida- 
ção progride. 7 

` Semicondutores do tipo р são dopados сот átomos que removem.elétrons de-uma-banda de 
valência; semicondutores do tipo n são dopados com átomos que fornecem elétrons à ban- 

da de condução. 0-0. 


3.16 Superconducáo 

Até 1987, somente os supercondutores (os quais incluíam metais, alguns óxidos, e al- 
guns haletos) necessitavam ser resfriados abaixo de cerca de 20 K antes que eles se tor- 
nassem supercondutores. Entretanto, em 1987, o primeiro supercondutor a alta tem- 
peratura (SCAT ) foi descoberto; sua supercondução é bem estabelecida 2:120 K e re- 


latórios intermitentes da supercondução a temperaturas mais altas têm surgido. Não 
consideraremos estes materiais a alta temperatura neste estágio (vemos no Capítulo 
18), mas esboçamos as idéias que existem por trás do mecanismo de supercondução à. 


baixa temperatura. 

O conceito central de supercondução a baixa temperatura é a existência de um par 
de Cooper, um par de elétrons que existe por causa da interação indireta de dois elé- 
trons via núcleo dos átomos na rede. Então, se um elétron está numa região particular 
de um sólido, o núcleo move-se para originar uma estrutura local distorcida (Figura 
3.60). Devido ao fato de a distorção local ser rica em carga positiva, é favorável para o 
segundo elétron juntar-se ao primeiro. Conseqiientemente, há uma atração virtual en- 
tre os dois elétrons e eles unem-se como um par. A distorção local pode ser facilmen- 
te rompida pelo movimento térmico dos íons; assim, a atração virtual ocorre somente 
a temperaturas muito baixas. 

Um par de Cooper sofre menos espalhamento do que um elétron individual à me- 
dida que ele percorre o sólido, porque a distorção causada por um elétron pode atrair 
de volta outro elétron que seria espalhado do seu caminho em uma colisão. Isto tem si- 
do comparado à diferença entre o movimento de um rebanho de gado, desviado de seu 
caminho por pedregulhos, e um conjunto de gado unido, que viajará na frente indepen- 
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* М.деТ, A sigla em inglês é HTSC, high-temperature superconductors. 
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dentemente dos obstáculos. Devido ao fato de o par de Cooper ser estável em relação 
ao espalhamento, ele pode livremente transportar carga através do sólido e сопѕедйеп- 


temente originar a supercondutividade. 


A supercondução convencional resulta da formação de pares de Cooper pelas interações 


entre os elétrons e os átomos do sólido. 


Leitura complementar 


Y. J . F. Volatron e J. K. Burdett, An introduction to molecular orbitals. 
Oxford University Press (1993). Uma boa revisão de ligação em mo- 
léculas, còm ênfase na abordagem do orbital de fragmento. 


R. L. DeKock e H. B. Gray, Chemical structure and bonding. Benja- 
min/ Cummings, Menlo Park (1980). 


T. A. Albright e J. K. Burdett, Orbital interactions in chemistry. Wi- 
ley, New York (1985). Este texto apresenta uma discussão completa 
do caráter isolobal. 


Exercícios 

3.1 Escreva as estruturas eletrônicas de Lewis para (a) СеСіз, (b) 
FCO», (с) СОЗ, (d) AICI4, e (e) NOF. Onde, mais do que uma estru- 
tura de ressonância é importante? Cite exemplos de todas as contribui- 


ções principais. 


3.2 Construa as estruturas de Lewis de contribuições de ressonância 


típicas de (а) ОМС e (b) МСО e nomeie as cargas formais de cada 
átomo. Qual estrutura de ressonância provavelmente terá a contribui-' 


ção dominante em cada caso? 


3.3 (a) Escreva as estruturas de Lewis para as formas de ressonâncias 
- principais de NO >. (Б) Atribua as cargas formais. (с) Atribua os núme- 
ros de oxidação dos átomos. (d) Descreva se os números de oxidação 
ou se as cargas formais são apropriadas para as seguintes aplicações: 
(1) estrutura de Lewis predominante entre as várias formas de ressonân- 
cia, (ii) determine se há a possibilidade de o nitrogênio ser oxidado ou 
reduzido, (iii) determine a carga física no átomo de nitrogênio. 


3.4 Escreva as estruturas de Lewis para (a) XeF,, (b) РЕ; (с) BrF,, 
(d) TeCL,, (e) ІСІ >. 


3.5 Qual forma você esperaria para as espécies (a) SO,, (b) SO Er (c) 
ІЕ,? 


3.6 О pentacloreto de fósforo sólido é um sólido iônico composto де 
cátions PCI e ánions PCI 6, mas о vapor é molecular. Quais são as for- 
mas dos íons no sólido? 


3.7 Use o raio covalente na Tabela 3.4 para calcular os comprimen- 
tos de ligação em (а) CCI, (1,77 À), (b) SiCI, (2,01 А), (с) GeCI, (2,10 
А). (Os valores em parênteses representam comprimentos de ligação 
experimentais e são incluídos para comparação). 


J. N. Murrell, S. F. А. Кеше e J. М. Tedder, The chemical bond. Wi- 
ley, New York (1978). 


T. A. Albright e J. K. Burdett. Problems in molecular orbital theory. 
Oxford University Press (1992). 


Novas discussões podem ser acompanhadas em: B. Webster, Cheni- 
cal bonding theory. Blackwell Scientific, Oxford (1990). 


D. M. P. Mingos, Essential trends in inorganic chemistry. Oxford Uni- 
versity Press (1998). Uma visão geral de química inorgânica a partir 
de uma perspectiva de estrutura e ligação. 


3.8 Dado que B(Si=0) apresenta 640 KJ mol”, mostre que as consi- 
derações da entalpia de ligação predizem que compostos de silício-oxi- 
gênio podem conter redes de tetraedros com ligações simples Si—O e 
não moléculas discretas com duplas ligações 5і--О. 


3.9 As formas comuns de nitrogênio e fósforo são N,(g) e P.(s), res- 
pectivamente. Avalie a diferença em termos das entalpias de ligação 
simples e múltiplas. 


3.10 Use os dados na Tabela 3.5 para calcuiar a entalpia-padrão da 


“reação 2H, (g) + O,(g) > 2H,0(g). O valor experimental é - 484 KJ. 


Avalie a diferença entre os valores estimado e o experimental. 
3.11 Prediga as entalpias-padrão das reações: 

(а) 52 (0) 1 5,08) 52 (9) 

2- 2- 

(0) 02 (8) +02) > Оз (8) 
usando os dados de entalpia média de ligação. Considere que a espécie 
desconhecida Оз é uma cadeia ligada por ligação simples análoga à 
do Sj. 
3.12 Use os diagramas de orbital molecular para determinar о núme- 

Ба + = 

ro de elétrons desemparelhados em (a) O >, (b) О 2, (c) BN e (d) NO”. 


3.13 Usea Figura 3.17 para escrever as configurações eletrônicas de 
- + 
(а) Be,, (b) B,, (с) Сз e (d) Ез e esboce a forma do HOMO ет cada 


caso. 


3.14 Determine as ordens de ligação do OM de (а) S,, (b) Cl, е (с) 
МО a partir das suas configurações de orbital molecular e compare os 
valores com as ordens de ligação determinadas pelas estruturas de Le- 
wis. (NO tem orbitais iguais a O,) 
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3.15 Quais são as mudanças esperadas na ordem de ligação e a dis- 
tância de ligação que acompanham os seguintes processos de ioniza- 
ção? (а) О, э Оз +e, (b) N, +e > №, (c) МО => МО + e. 


3.16 (a) Quantas combinações lineares independentes são possíveis 
para quatro orbitais 1s? (b) Desenhe as representações das combina- 
ções lineares dos orbitais H1s para uma molécula linear hipotética H,. 
(с) А partir de uma consideração do número de interações não-ligantes 
e antiligantes, organize esses orbitais moleculares em ordem crescente 
de energia. 


3.17 (а) Construa a forma de cada orbital molecular em [HHeH]” li- 
near usando a base de orbitais atómicos 15 em cada átomo e considere 
superfícies nodais sucessivas. (b) Organize os OM em ordem crescen- 
te de energia. (c) Indique a população eletrônica dos OM. (d) O 
[HHeH]”* seria estável na forma isolada ou em solução? Explique. 


3.18 Baseado na discussão no texto do OM da NH,, encontre a or- 
dem de ligação NH média no NH, calculando o número total de liga- 
ções e dividindo pelo número de grupos NH. 


3.19 A partir do orbital atómico relativo e das energias do orbital mo- 


lecular, descritas na Figura 3.34, descreva o caráter dos orbitais de 
fronteira e (о HOMO) e 2t (o LUMO) em SF, se predominantemente Е 
ou S. Explique. 


; deter ns + 2- 
3.20 Classifique as espécies hipotéticas (a) H 4 quadrada, (b) Оз co- 
mo eletrorreceptor ou eletrodoador. Explique sua resposta e mencione 
se qualquer uma elas pode existir. 


3.21 Identifique (a) a molécula hidrogênio-nitrogênio ou o fragmen- 
to molecular que é isolobal com CH 3, (b) a molécula hidrogénio-boro 
ou o fragmento molecular que é isolobal com um átomo de О, (с) uma 
espécie contendo nitrogênio que é isolobal com [Мп(СО),[. 


Problemas 

3.1 Use os conceitos do Capítulo 1, particularmente os efeitos de pe- 
netração e de blindagem na função de onda radial, para avaliar a varia- 
ção do raio covalente de ligação simples com a posição na tabela pe- 
riódica. 

3.2 Desenvolva um argumento baseado nas entalpias de ligação pa- 
ra a importância da ligação SiO em substâncias comuns na crosta ter- 
restre em preferência às ligações SiSi ou SiH. Como e por que o com- 
portamento do silício difere daquele do carbono? 


3.3 Quando um átomo de He absorve um fóton para formar a confi- 
guração excitada 15/25 (aqui denominada He*) uma ligação fraca se 
forma com um outro átomo de hélio para gerar uma molécula diatô- 
mica HeHe*. Construa uma descrição do orbital molecular da ligação 
nestas espécies. 


3.4 Construa um diagrama de energia de orbital molecular aproxi- 
mado para uma forma planar hipotética de NH,. Você pode se referir 
ao Apêndice 4 para determinar a forma dos orbitais apropriados no 
átomo central de N e no triângulo de átomos de H,. A partir da consi- 


3.22 (a) Desenhe representação de uma banda simples para distinguir 
um condutor metálico de um semicondutor. (b) Explique como a de- 
pendência em relação à temperatura da condutividade elétrica pode ser 
usada para distinguir um condutor metálico de um semicondutor. (с) А 
dependência em relação à temperatura da condutividade elétrica pode 
ser usada para distinguir um isolante de um semicondutor”? 


3.23 Responda se os seguintes sistemas são prováveis semiconduto- 
res do tipo n ou do tipo p: (a) germânio dopado com arsênio, (b) ger- 
mánio dopado com gálio, (с) germánio dopado com silício. 


3.24 А promoção de um elétron da banda de valência para a banda de 
condução em óxido de titânio (IV) puro pela absorção de luz requer um 
comprimento de onda menor do que 350 nm. Calcule a gap de energia 
em elétron-volts entre as bandas de valência e de condução. 


3.25 Quando óxido de titânio (IV) é aquecido em atmosfera de hidro- 
gênio, desenvolve uma cor azul, indicando absorção de luz no verme- 
lho. A redução de Ti (IV) a Ti (Ш) corresponde à dopagem n ou à do- 
pagem p? 


3.26 O arseneto de gálio é um semicondutor amplamente usado na 
construção de dispositivos emissores de luz vermelha e está sendo de- 
senvolvido para chips de processadores centrais avançados em super- 
computadores. Se o arseneto de gálio (GaAs) é dopado com selênio 
(no sítio do As), ele está n-dopado ou p-dopado? 


3.27 Sulfeto de cádmio, CdS, é usado como fotocondutor em fotó- 
metros. À band gap é aproximadamente 2,4 eV. Qual é o maior com- 
primento de onda de luz que pode promover um elétron da banda de 
valência para a banda de condução em sulfeto de cádmio? 


3.28 A band gap em silício determinada a partir do espectro de ab- 
sorção óptico é aproximadamente 1,2 eV. Calcule а razão das conduti- 
vidades a 373 K e a 273 К. 


deração de níveis de energia atômicos, coloque os orbitais N e H, em 
cada lado do diagrama de nível de energia do orbital molecular. En- 
tão, use seu julgamento sobre o efeito das interações ligantes e anti- 
ligantes e as energias dos orbitais parentes para construir os níveis de 
energia do orbital molecular no centro de seu diagrama, e desenhe li- 
nhas indicando as contribuições dos orbitais atômicos para cada orbi- 
tal molecular. Os dados do nível de energia dos orbitais atômicos são: 
His=-13,6eV, N2s = -26,0 eV, N2p --13,4 eV. 


3.5 (а) Use um programa de orbitais moleculares de Hiickel exten- 
dido" оц forneça os dados de entrada e saída de um programa forne- 
cido por seu instrutor, para construir um diagrama de nível de energia 
de orbital molecular para correlacionar as energias do OM (de saída) 
e do OA (de entrada) e indique a ocupação dos OM (na forma da Fi- 
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gura 3.17) para uma das seguintes moléculas: HF (comprimento de li- 
gação de 0,92 À), НСІ (1,27 À), ou CS (1,53 А); (b) Use os resultados 
de saída para esboçar a forma dos orbitais ocupados, mostrando os si- 
nais dos lóbulos do OA por sombreamento e suas amplitudes através 
do tamanho do orbital. 


3.6 Execute um cálculo de OM de Hiickel estendido do H, usando а 
energia do Н dado no Problema 3.4 e as distâncias Н—Н do NH, 
(comprimento М--Н = 1,02 А, ângulo NHN 107º) е então realize о 
mesmo tipo de cálculo para o NH,. Use os dados de energia para os 
orbitais N2s e N2p do Problema 3.4. Com base nos resultados de saí- 
da, faça um gráfico dos níveis de energia do orbital molecular com si- 
metria própria e correlacione-os com os orbitais N e H, de simetrias 
apropriadas. Compare os resultados deste cálculo com a descrição 
qualitativa no Problema 3.4. ї 


3.7 Atribua as linhas no espectro fotoeletrônico UV do CO mostra- 


do na Figura 3.61 e prediga o aparecimento do espectro fotoeletrôni- 
co UV da molécula SO. 
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Figura 3.61 О espectro fotoeletrônico ultravioleta do CO usando ra- 
diação de 21 еу. 


3.8 O espectro de emissão de raios X da camada K do óxido de alu- 
mínio é ilustrado na Figura 3.53. Ele é assim denominado porque a 
emissão surge dos elétrons da banda de valência, caindo em uma va- 


ss 


cância na camada К (um nome alternativo para a camada л = 1) que 
foi produzida pelo bombardeamento. A absorção correspondente sur- 
ge da promoção de um elétron da camada K para а banda de condu- 
ção. Qual é a gap de energia no Al,0,? A alumina é um isolante ou um 
semicondutor? Os níveis de energia são densos próximo às bordas das 
bandas ou próximo aos centros? Quais picos dio uma indicação da 
distribuição dos níveis derivados principalmente dos orbitais O? 


3.9 A condutividade elétrica do bismuto 891х1056 aZ73K, 
6,4 X 10" $ п'а373 К, 27,8 Х 10° S пт! a 573 К. Que tipo de ma- 
terial é o bismuto? Bismuto funde a 271°C. 


3.10 А condutividade do VO aumenta rapidamente com o aumento 
da temperatura até 125 K, e atinge 1 X 10” Sm”. A cercade 125 Ка 
condutividade aumenta abruptamente para 1 X 10" 5 nm”! e então de- 
cresce lentamente para cerca de 5 x 10'S m” próximo a 400 K. Co- 
mo vocé classificaria as formas do VO (a) a baixa temperatura e (b) a 
alta temperatura? 


3.11 О fragmento molecular neutro NH, é angular. O primeiro esta- 
do excitado do NH, seria mais angular ou mais linear do que o estado 
fundamental? Explique. (Sugestáo: consulte a Figura 3.38) 


3.12 А band gap de Si puro como determinado do espectro de ab- 
sorção óptico é 1,14 eV. Calcule a razão da condutividade elétrica do 
Sia 100°C e a 0°C. 


3.13 Prediga o efeito na gap HOMO-LUMO em SF, se todas as seis 
ligações S—F estão esticadas pela mesma quantidade. (Sugestão: 
consulte a Figura 3.34). 


3.14 Observe a Figura 3.27. Alguém poderia concluir incorretamen- 
te, por esta figura, que a ligação simples P—P é mais fraca do que a li- 


gação simples mais curta N—N. O que está errado nesta conclusão? 


3.15 Quando NiO, um condutor pobre a 25°С, é aquecido ao ar a 


` 800°C, sua condutividade aumenta enormemente. O comportamento 


do NiO assemelha-se mais ao do ҒеО ou ao do ZnO? Por quê? (Su- 
gestão: Consulte o Apêndice 1.) 
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O conceito de simetria é um dos mais importantes em química 
inorgânica. À simetria ajuda a determinar as propriedades físi- 
cas de uma molécula e indica como as reações podem ocorrer. 
Neste capítulo, nós exploramos algumas consegiiências da sime- 
tria molecular e aperfeiçoamos este conceito entre os importan- 
tes conceitos da teoria de grupo. Veremos que as considerações 
de simetria podem ser usadas para construir orbitais molecula- 
res, para discutir a estrutura eletrônica e para simplificar a dis- 
cussão sobre vibração molecular. 


O tratamento sistemático de simetria é denominado teoria 
de grupo. É um assunto rico e proveitoso, mas neste estágio res- 
tringiremos sua utilização à classificação de moléculas, à cons- 
trução de orbitais moleculares e à análise das vibrações molecu- 
lares e suas regras de seleção. Também veremos que é possível 
tirar algumas conclusões gerais sobre as propriedades de molé- 
culas sem fazer quaisquer cálculos. Grande parte da teoria de 
grupo é puro bom senso, mas, pelo fato de que ela faz a análise 
sistemática de simetria, também pode'ser usada para que se tire 
conclusões quando as conseqiiências das simetrias não são tão 
óbvias. 


Introdução à análise de simetria 


Nosso propósito inicial é definir as simetrias das moléculas de 
forma precisa, não só intuitivamente, e fornecer um esquema pa- 
ra especificá-las e descrevê-las. Em capítulos posteriores ficará 
claro que a análise de simetria é uma das técnicas mais difundi- 
das em química inorgânica. 


4.1 Operações e elementos de simetria 


Um conceito fundamental da teoria de grupo é a operação de si- 
metria; uma ação, tal como uma rotação através de um certo án- 
gulo, que deixa a molécula aparentemente inalterada. Um e- 
xemplo é a rotação de uma molécula de H,O em 180º (mas não 
qualquer ángulo menor) ao redor da bissetriz do ângulo da H,O. 
Associada a cada operação de simetria há um elemento de sime- 
tria, um ponto, uma linha, ou um plano em relação ao qual a ope- 
ração de simetria é executada. As operações mais importantes de 
simetria e seus elementos correspondentes estão listados na Ta- 
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Figura 4.1 Uma molécula de água pode 
ser girada por qualquer ângulo através da 
bissetriz do ângulo de ligação HOH, mas so- 
mente uma rotação de 180º, C,, deixa-a 
aparentemente inalterada. 


С, = 


Reflexão 


7” 


Reflexão N 


Es 


, 
Sy 


Plano 
especular 


Figura 4.3 Os dois planos especulares 
verticais с, e б, em H,O e as operações cor- 
respondentes. Ambos os planos cortam o ei- 
xo Co. 


bela 4.1. Todas essas operações deixam no mínimo um ponto da molécula imóvel, da 
mesma forma que a rotação de uma esfera deixa seu centro imóvel, e consegiientemen- 
te elas são as operações de simetria de grupo de ponto. 


Tabela 4.1 Importantes operações de simetrias e elementos de simetria 


Elemento de simetria Operação de simetria Símbolo 
Identidade” E 
n-ésimo eixo de simetria Rotação por 2л/п С. 
Plano especular Reflexáo б 
Centro de inversão Inversão i 
r-ésimo eixo de rotação imprópria” Rotação por 21 /n 5. 


: . seguida por reflexão 
perpendicular ao eixo 
de rotação 


“O elemento de simetria pode ser entendido como todo espaço. 
"Note as equivalências S, =o e 5,= 1 


бі 


Figura 4.2 Uma rotação tripla e o eixo С, correspondente em NH,. Há duas rotações associa- 
das com este eixo, uma em 120º (C;) e a outra em ~120° (C3). 


A operação identidade, E, mantém a molécula inteira inalterada. Cada molécula 
tem no mínimo esta operação, e algumas têm somente esta operação; assim, é impor- 
tante considerar esse aspecto quando formos classificar as moléculas de acordo com as 
suas simetrias. A rotação de uma molécula de água por 180º ao redor de uma linha di- 
visora no ângulo НОН é uma operação de simetria; assim, a molécula de H,O possui 
um “duplo” eixo de rotação, С, (Figura 4.1). Em geral, uma n-ésima rotação é uma 


operação de simetria quando a molécula parece inalterada após a rotação por 360º / n. . 


O elemento de simetria correspondente é uma linha, o n-ésimo eixo de rotação, С, 
sobre o qual a rotação é executada.A molécula NH, piramidal trigonal tem um triplo 
eixo de rotação, denominado С;, mas há duas operações associadas a este eixo, uma 
rotação à direita de 120” e outra à esquerda com o mesmo ángulo (Figura 4.2). As duas 
operações são denominadas С; e C}, respectivamente. Observe que С; e С; são idên- 
ticas; assim, há somente uma rotação associada ао eixo С, (como na Н.О). 

A reflexão de uma molécula de H,O em qualquer um dos dois planos mostrados 
na Figura 4.3 é uma operação de simetria; o correspondente elemento de simetria — o 


“plano do espelho - é um plano especular, б. А molécula H,O tem dois planos espe- 


culares que interceptam na bissetriz do ângulo HOH. Devido aos planos serem “verti- 
cais”, isto é, paralelos ao eixo rotacional da molécula. eles são classificados com uma 
subscrição v, como em б, e 6. A molécula C¿H, tem um plano especular б, no plano 
da molécula. A subscrição h significa que o plano é “horizontal”, isto 6,0 eixo rotacio- 
nal principal da molécula é perpendicular a ele. A molécula também tem mais duas sé- 
ries de três planos especulares que interceptam o eixo sêxtuplo (Figura 4.4), Os ele- 
mentos de simetria (e as operações associadas) são denominados б, para 05 planos que 
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passam através dos átomos de С do anel e б, para os planos que dividem o ángulo en- 
tre dois eixos C, (os eixos C—H). 

Para entender a operação de inversão, precisamos imaginar que cada átomo é pro- 
jetado em uma linha reta através de um único ponto, a uma distância igual do outro la- 
do do ponto (Figura 4.5). Se considerarmos CO,, por exemplo, com um ponto no cen- 
tro da molécula (no núcleo de С), então esta operação permuta os dois átomos de O. 
Em uma molécula octaédrica, tal como a de SF,, com o ponto no centro da molécula, 
pares de átomos opostos diametralmente nos ápices do octaedro são permutados. O 
elemento de simetria, o ponto através do qual as projeções são efetuadas, é chamado 
de centro de inversão, i. O centro de inversão do CO, encontra-se no núcleo С; o da 
molécula SF, encontra-se no núcleo do átomo 5. Não há necessidade de um átomo ser 
o centro de inversão: uma molécula N, tem o centro de inversão na metade da distân- 
cia entre os dois núcleos de nitrogênio. Uma molécula de H,O não possui um centro 
de inversão, Nenhuma molécula tetraédrica AB, tem um centro de inversão)por exem- 
plo, Ni(CO) não teri centro de inversão. Embora ma inversão e uma rotação dupla 
possam algumas vezes produzir o mesmo efeito (Figura 4.6), isso não é comum, e as 
duas operações devem ser claramente diferenciadas. 


Inversão 


Centro de 
inversão 


Figura 4.6 Cuidado para não confundir (a) uma operação de inversão com (b) uma rotação du- 
pla! Embora as duas operações possam, algumas vezes, parecer que produzem o mesmo efeito, 
em geral, não é o que acontece. 


ба 


> 


24! 


Figura 4.4 Alguns elementos de simetria 
do anel benzênico. Há um plano de гейехао 
horizontal (с,) e duas séries de planos de re- 
flexão verticais (б, е с,); um exemplo de ca- 
da um é mostrado. 


бу 
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(a) 5 
—— (1) Rotação 
(2) Reflexão Co 
4 
(b) 5, MR 
к Б otação 


(2) Reflexão 


—— 


Ni 


Figura 4,8 (a) Um eixo S, é equivalente à 
um plano especular e (b) um eixo S, é equi- 
valenis a um centro de inversão. 


1 Eixos, 


Rotação imprópria é uma operação composta (e uma das mais difíceis de iden- 
tificar em uma molécula). Ela consiste de uma rotação da molécula através de um cer- 
to ângulo ao redor de um eixo, seguido de uma reflexão no plano perpendicular a tal 
eixo (Figura 4.7). Uma rotação pode normalmente ser realizada; uma rotação impró- 
pria não pode ser normalmente realizada porque transforma um objeto canhoto (a 
mão esquerda, por exemplo) em um objeto destro (a mão direita). A ilustração mos- 
tra uma rotação quádrupla imprópria de uma molécula tetraédrica CH,. Neste caso, a 
operação consiste de uma rotação de 90º sobre um eixo, dividindo os dois ângulos de 
ligação HCH, seguido de uma reflexão através de um plano perpendicular ao eixo de 
rotação. Nem a operação de 90º nem a reflexão sozinha são operações de simetria pa- 
га o CH,. Ет cada caso podemos ver que a molécula foi movida após cada uma das 
operações que foram aplicadas, mas seu efeito global é uma operação de simetria, 
porque não podemos dizer que a molécula foi movida se fecharmos os nossos olhos 


até que estas operações tenham sido aplicadas. Esta rotação quádrupla imprópria é. 


denominada S,. O elemento de simetria, o eixo de rotação impróprio, 5, (5, no 
exemplo), é a combinação correspondente de um n-ésimo eixo rotacional e um plano 
especular perpendicular. 


A р. ао D 
ЖЕ Na di a 
g o F g 

B 


“С 
Figura 4.7 Um eixo quádruplo de rotação imprópria 5, na molécula CH,. 


Um eixo 5,, uma rotação de 360º seguida por uma reflexão no plano horizontal, é 
equivalente a somente uma reflexão horizontal; assim, 5, e б, são os mesmos, О sím- 
bolos, é g geralmente] usado no lugar « do 5 57 Sinilament, um eixo $,, uma rotação de 
180º seguida por uma reflexão no. plano h horizontal, é equivalente a uma inversão, i (Fi- 
gura 4.8), e o símboló i é empregado no lugar do. Б» 


А cada operação de simetria é associado um РЕ de simetria; os elementos de ѕіте- 
tria incluem um eixo de simetria, um plano especular, um centro de inversão e um eixo de 
rotação impróprio. 


Exemplo 4. 1 Identificando um elemento de simetria 

Qual conformação de uma molécula CH,CH, tem um eixo 5,7 

Resposta: Necessitamos encontrar a conformação que deixa a molécula com o mes- 
mo aspecto após uma rotação de 360 “60 = 60° seguida por uma reflexão no plano per- 
pendicular âquele eixo. А conformação e o eixo estão mostrados em (1); esta confor- 
mação alternada da molécula também é a conformação de energia mais baixa, mas a 
energia não pode ser predita só por argumentos de simetria. 


, 


аа. ын 
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Teste seus conhecimentos 4.1 
Quantos desses eixos estão presentes no íon? 


Identifique um eixo С, em um íon МН}. H 
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4.2 O grupo de ponto de moléculas Br С 
Para atribuir um grupo de ponto em uma molécula, elaboramos uma lista de elemen- F 
tos de simetria que ele possui e comparamos essa lista com aquela que define cada gru- 
po de ponto. Os elementos de simetria que definem cada grupo estão resumidos na Ta- al 
Tabela 4.2 А composição de alguns grupos comuns* 2 CHBICIF : 
Grupo de o 
ponto Elementos de simetria Forma Exemplos 
| Е 

б, Е A SiBrCIFI 
С, Е, С, ARS HO, 
с, Ес ж МНЕ, 
Co, E, Ca, Oy, O, A H,O, SO,CI, 
E, E, 2С, 30, S МН,, PCI, POCI 
б; E, Ca, С., с, => CO, HCI, OCS 
Da E, Ca, (X, у, 2), б (ху, YZ, 2х), i N,O,, В.Н, 

o 
Б, E, 6,36, 36, On, S; ж. BF,, PCI, 

o 
Da, E, С, С, 203, 203, i Sas Om 26, 204 O—BO XeF,, trans-MA,B, 

О 
Dn E, Соо, ..., 9б,, Í 5. зай œC, о-9-о Ha, CO», C,H, 

О 
Ta E, 3C,, 46,,66,, 45, . FN CH, 5ісі, 

| 
О, E, 66, 4C,, ЗС, 48, 38, 1, 30, 60, | SF, 

о 


“ Némtodos os elementos de cada grupo estão listados, apenas o suficiente para fazermos atribuições 


inequívocas. 
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(a) 


Grupo Linear Grupos Cúbicos 


bela 4.2. Por exemplo, se uma molécula tem somente o elemento de identidade 
(CHBrCIF é um exemplo; (2)). listamos seus elementos só como E e identificamos o 
grupo que tem somente este elemento. Devido ao fato de o grupo classificado como С, 
ter somente o elemento Е, a molécula CHBrCIF pertence àquele grupo. A molécula 
CH.BrCl pertence a um grupo ligeiramente mais rico: ela tem os elementos E (todos 
os grupos têm este elemento) e um plano especular. O grupo de elementos (E, б) é cha- 
mado de C; assim, a molécula CH,BrCI pertence àquele grupo. Este procedimento po- 
de ser continuado, e as moléculas designadas ao grupo que combina os elementos de 
simetria que elas possuem. Alguns grupos mais comuns е seus nomes estão listados na 
Tabela 4.2. A designação de uma molécula a um grupo depende da identificação dos 
elementos de simetria que ela possui e então consultar a tabela. O fluxograma da Figu- 
ra 4.9 pode ser usado para nomear os grupos de ponto mais comuns, respondendo sis- 
tematicamente as questões a cada ponto de decisão da árvore. 
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Exemplo 4.2 Identificando os grupos de ponto de uma molécula 
A quais grupos de ponto pertencem H,O e NH,? 


Resposta: Oriente-se pela Figura 4.9. Os elementos de simetria são mostrados na Fi- 
gura 4.10. (a) H,O possui a identidade (E), um eixo duplo de rotação (C,), e dois pla- 
nos especulares verticais (б, e б, ). A série de elementos (E, С, O, e б.) corresponde 
ao grupo С,,. (b) NH, possui a identidade (E), um eixo triplo (С;), e três planos espe- 
culares verticais (36,). A série de elementos (E, C,, 36,) identifica o grupo como С,.. 


y 


(b) 


Selecione C com 
n mais alto; entáo, 
nC L Cp? 


4 


Figura 4.9 А árvore de decisão para identificar um grupo de ponto molecular. Após passar pela parte (a), vá à parte (Б) se necessário. Os sim- 


bolos em cada ponto de decisão referem aos elementos de simetria (não às operações correspondentes). 
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Teste seus conhecimentos 4.2 Identifique os grupos de ponto de (a) BF 


uma molécula trigonal planar, е (Б) do íon tetraédrico 502. ; 
É muito útil reconhecer imediatamente, à primeira vista, os grupos de ponto de algu- 3р 
ech 


mas moléculas comuns. Moléculas lineares com um centro de simetria (H,, СО.. 
НС--СН; (3)) pertencem ao grupo de ponto D.,. Uma molécula linear mas sem cen- 
tro de simetria (НСІ, OSC, NNO; (4)) pertence ao grupo de ponto С... Moléculas te- 
traédricas (Т) e octaédricas (O,) (Figura 4.11) têm mais do que um eixo principal de o 
simetria: uma molécula tetraédrica CH,, por exemplo, tem quatro eixos C}, um ao lon- = q 
go de cada ligação С—Н. Um grupo próximo relacionado, o grupo icosaédrico 1,, ca- 
racterístico do icosaedro, tem 12 eixos quíntuplos (Figura 4.12). O grupo icosaédrico 4c 
é importante para compostos de boro e para a molécula de fulereno Ceo 

A distribuição de moléculas nos vários grupos de pontos é muito irregular. Alguns 
dos grupos mais comuns para as moléculas são os grupos de simetria baixa С, е C, os 
grupos para um número de moléculas polares são С., (como em 50,) e C,, (como em Е 
МН,), e grupos tetraédicos e octaédricos altamente simétricos. Há muitas moléculas li- Rs 
neares, as quais pertencem aos grupos C (НСІ, OSC) ер, „ (Cl, e CO.), e um núme- 
ro de moléculas trigonal planares, D,, (tal como ВЕ,(5)), moléculas trigonal bipirami- Fá 

F 


оу 


dal (tal como PCI, (6)), as quais também são D,,, e moléculas quadradas planares, D,, 
(7). As moléculas chamadas “octaédricas”, com dois substituintes opostos um em re- 
lação ao outro, como em (8), também são D,,. O último exemplo mostra que a classi- 
ficação de grupo de ponto de uma molécula é mais precisa do que o uso casual do ter- 
mo “octaédrico” ou “tetraédrico”. Por exemplo, uma molécula pode livremente ser 


/ Figura 4.10 Os elementos de simetria de (а) Figura 4.11 As formas com as simetrias dos Figura 4.12 О ісоѕаейго regular do grupo 
H,O e (Б) NH,. Os diagramas no lado direito grupos (a) Ty O tetraedro, (Б) O,, о octaedro. de ponto /, e sua relação com o cubo. 
oferecem uma vista de cima e resumem os dia- Ambag estão proximamente relacionadas às 
gramas da esquerda. simetrias de um cubo. 
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Cl 


Cl 


6 PCI;, Dyn 


cl > 
Cl E A 
Pa = СІ 
сі 


7 [їс], Da 


8 [MX¿Yo), Da 


9 (мх- O, 


chamada de octaédrica mesmo que tenha seis grupos diferentes presos ao átomo cen- 
tral. Entretanto, ela somente pertencerá ao grupo de ponto octaédrico O, se os Seis gru- 
pos forem idénticos (9). 
Os grupos de ponto de moléculas são identificados observando-se os elementos de simetria 
da molécula e comparando-se a lista de elementos com os elementos que definem cada gru- 
po. 


Aplicações de simetria 


Uma aplicação importante de simetria em química inorgânica é a construção e a clas- 
sificação de orbitais moleculares (ver Seções 4,5-4,7). Entretanto, há várias outras 
aplicações da classificação de grupo de moléculas. Uma delas é usar o grupo para de- 
cidir se a molécula é polar ou quiral. Em muitos casos não precisamos usar а “marre- 
ta” da teoria de grupo para quebrar a noz que decide se uma molécula apresenta estas 
características, mas estes exemplos oferecem uma idéia da abordagem que pode ser 
adotada quando o resultado não é óbvio. 


4.3 Moléculas polares 

Uma molécula polar é uma molécula com um momento dipolar elétrico permanente. 
Há certos elementos de simetria que determinam um dipolo elétrico permanente em 
moléculas, ou proíbe-o de encontrar-se em certas orientações. Primeiro, uma molécu- 
la não pode ser polar se ela tiver um centro de inversão. A inversão implica que uma 
molécula tem distribuição de carga igual em todos os pontos opostos diametralmente 
ao centro. Esta simetria determina um momento dipolar. Segundo, e pela mesma razão, 
um momento dipolar não pode encontrar-se perpendicular a qualquer plano especular 
ou eixo de rotação que a molécula possua. Por exemplo, um plano especular demanda 
átomos idênticos em cada um de seus lados; assim, não pode haver momento dipolar 
através do plano. Similarmente, um eixo de simetria implica a presença de átomos 
idênticos nos pontos relacionados pela rotação correspondente, o qual determina um 
momento de dipolo perpendicular ao eixo. Em resumo: 


1 Uma molécula não pode ser polar se ela tiver um centro de inversão. 

2 Uma molécula não pode ter um momento dipolar elétrico perpendicular a qual- 
quer plano especular. 

3 Uma molécula não pode ter um momento dipolar elétrico perpendicular a qual- 
quer eixo de rotação. 


Algumas moléculas têm um eixo de simetria que exclui um momento dipolar em um 
plano e um outro eixo de simetria ou plano especular que o exclui em uma outra dire- 
ção. Dois ou mais elementos de simetria juntos impedem a presença de um momento 
dipolar em qualquer direção. Por exemplo, qualquer molécula que tem um eixo С, ou 
um eixo С, perpendicular âquele eixo С,, ou um plano б, perpendicular ao eixo, não 
pode ter um momento de dipolo em qualquer outra direção. Qualquer molécula perten- 
cente ao grupo de ponto D, deve ser apolar; uma molécula BF, (D,,) é deste modo apo- 
lar. Igualmente, moléculas pertencentes aos grupos tetraédricos, octaédricos e icosaé- 
dricos têm vários eixos de rotação perpendiculares que excluem os dipolos nas três di- 
reções; assim, tais moléculas devem ser apolares; consegiientemente, SF, (O,) e CCI, 
(Т.) são apolares. 
Uma molécula não pode ser polar se ela pertencer a qualguer um dos seguintes grupos de 
ponto: (1) qualquer grupo que inclui um centro de inversão; (2) qualquer dos grupos D € 
seus derivados; (3) os grupos cúbicos (T, O), o grupo icosaédrico (1), e suas modificações. 
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Exemplo 4.3 Julgando se uma molécula pode ser polar 


A molécula rutenoceno (10) é um prisma pentagonal com o átomo de Ru intercalado 
entre dois anéis С.Н. Ela é polar? 


Resposta: Precisamos decidir se o grupo de ponto é D ou cúbico, porque em nenhum 
caso ele pode ter um dipolo elétrico permanente. A Figura 4.9 mostra que um prisma 
pentagonal pertence a um grupo de ponto D,,. Deste modo, a molécula deve ser apo- 
lar. 


Teste seus conhecimentos 4.3 Uma conformação da molécula de 
ferroceno que está a 4 kJ mol” (0,04 eV) acima da configuração de energia 
mais baixa é um antiprisma pentagonal (11). Ela é polar? 


4.4 Moléculas quirais 


Uma molécula quiral (termo grego para “máo”) é uma molécula que náo pode ser so- 
breposta em sua própria imagem especular. A máo é quiral no sentido de que a imagem 
especular da máo esquerda é a máo direita, e as duas máos náo podem ser sobrepostas. 
Contanto que elas sáo suficientemente estáveis para serem observadas, moléculas qui- 
rais são opticamente ativas, o que significa que elas podem girar o plano de luz pola- 
rizada. Uma molécula quiral e sua imagem especular sáo chamadas de enantiómeros 
(termo grego para “ambos”). Os pares enantioméricos de moléculas giram o plano de 
polarização da luz por quantidades iguais em direções opostas. 

O critério de grupo teórico da quiralidade é que uma molécula não deve ter um ei- 
xo de rotação impróprio, S,. Uma molécula com tal eixo não pode ser quiral. Grupos 
nos quais 5, está presente incluem D,, (o qual inclui S,), D,,, e alguns dos grupos cú- 
bicos (especificamente, T, e Ор). Então, uma molécula tal como CH, ou Ni(CO),, per- 


tencente ao grupo Т), não é quiral. Que um átomo de carbono “tetraédrico” leva à ativ- 
dade óptica (como em CHCIFBr) serve como outra lembrança de que a teoria de gru- ` 


ро é rígida em sua terminologia: uma molécula como CHBrCIF pertence ao grupo С), 
não ao grupo Т,. Uma molécula CHBrCIF é ешаеапса. no sentido coloquial, mas ela 
não é бше pela teoria de grupo. 

Quando julgamos a quiralidade, é importante estar alerta para os eixos de rotação 
impróprios que estão presentes e disfarçados. Então, vimos que um plano especular so- 
zinho é um eixo S, e um centro de inversão é equivalente a um eixo 5,. Deste modo, 
moléculas com um plano especular ou um centro de inversão têm eixos de rotação im- 
próprios e não podem ser quirais. Moléculas com nenhum centro de inversão e ne- 
nhum plano especular (e consequentemente com nenhum eixo $, e nenhum S,) são 
normalmente quirais, mas é importante verificar se um eixo de rotação impróprio de 
alta ordem não está presente. Por exemplo, о íon amônio quaternário (12) não tem um 
plano especular (S,) nem um centro de inversão (5,), mas tem um eixo 5, (de fato, per- 
tence ao grupo S,) e, assim, ele não é quiral. 


Uma molécula não é quiral quando (1) possui um eixo de rotação impróprio, (2) pertence aos 
grupos Р”, ou D,a (mas pode ser quiral se pertencer aos grupos D,), (3) pertence aos grupos 
Т,ой O, 
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Exemplo 4.4 Julgando se a molécula é quiral 

O íon [Cr(ox) ala onde ox simboliza o íon oxalato O,CCO7, tem a estrutura mostrada 
em (13). Ele é quiral? 

Resposta: Iniciamos identificando o grupo de ponto. Observando-se o quadro na Fi- 


gura 4.9, é possível perceber que o íon pertence ao grupo de ponto D,. Este grupo con- 
siste de elementos (E, C,, 3C,) e desta forma não contém um eixo de rotação impró- 


Ru 


10 Rutenoceno, Ru(Cp), 


11 Ferroceno (conformação de 
maior energia), Ғе(Ср); 


O 


13 [сох], р 
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14 


Figura 4.13 А classificação с ел dos orbi- 
tais é baseada em suas simetrias em rela- 
ção à rotação sobre um eixo. Um orbital o é 
inaiterado em qualquer rotação; um orbital x 
muda de sinal quando girado 180º sobre o 
eixo internuclear. 


prio (explicitamente ou de forma disfarçada). O fon complexo é quiral como é estável, 
é opticamente ativo. 


Teste seus conhecimentos 4.4 А forma angular (14) de H,O, é quiral? 
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Ав simetrias dos orbitais 


Agora veremos mais detalhadamente o significado das legendas usadas para os orbi- 
tais moleculares introduzidos nas Seções 3.11 е 3.12. e o ganhar de mais experiência 
em sua construção. A discussão continuará a ser informal e pictórica, seu propósito 
continua sendo dar uma introdução elementar à teoria de grupo, mas nenhum detalhe 
dos cálculos específicos envolvidos. O objetivo aqui é mostrar como identificar a le- 
genda de simetria de um orbital a partir de um desenho como aqueles do Apêndice + e, 
reciprocamente, apreciar o significado de uma legenda de simetria. Os argumentos 
posteriores no livro são todos baseados em simplesmente “leitura” do diagrama de or- 
bital molecular qualitativamente." 


4.5 Tabela de caracteres e legendas de simetria 


Orbitais moleculares de moléculas diatômicas (e moléculas poliatômicas lineares) são 
classificados como б, ле assim por diante. Estas legendas referem-se às simetrias dos 
orbitais em relação às rotações ao redor do eixo de simetria principal da molécula. As 
mesmas designações podem ser usadas para especificar orbitais observando-se a sime- 
tria local em relação ao eixo de uma dada ligação. Assim podemos falar, por exemplo, 
de orbitais бе л no benzeno. Um orbital б não muda o sinal sob uma rotação através 
de qualquer ángulo sobre o eixo internuclear, um orbital 1 muda o sinal quando gira 
por 180º, e assim por diante (Figura 4.13). Esta classificação de orbitais, de acordo 
com seu comportamento sob rotação, pode ser generalizada e estendida às simetrias 
globais de moléculas poliatômicas não-lineares, nas quais pedem hav er reflexões e in- 
versões a considerar, além das rotações. 

As legendas се л podem ser atribuídas aos orbitais atômicos individuais em uma 
molécula linear (e, localmente, em moléculas náo-lineares, também). Por exemplo, 
frequentemente tratamos sobre um orbital individual p, como tendo simetria © em re- 
lação ao eixo internuclear. Esta habilidade em classificar orbitais atômicos individais 
é importante, porque, como observamos no Capítulo 3, somente os orbitais atômicos 
que têm o mesmo tipo de simetria contribuem para um dado orbital molecular. Por 
exemplo, um orbital s de simetria о e um orbital p, de simetria л como seu vizinho não 
podem contribuir para o mesmo orbital molecular em uma molécula linear. 

As legendas de simetria podem também ser designadas para as combinações linea- 
res de orbitais atômicos em átomos com simetrias relacionadas. Então, a legenda de si- 
metria pode ser designada para a combinação ф |, + др), + Pci, dos três orbitais НІ, em 
NH,, e somente os orbitais de mesmo tipo de simetria no átomo de N terá uma sobre- 
posição global náo-nula com esta combinação. As combinações de orbitais atômicos 
de uma simetria específica, da qual os orbitais moleculares são construídos, são cha- 
madas de combinações lineares de simetria adaptada (CLSA) de orbitais atômicos. 

As legendas б e л são baseadas na simetria rotacional dos orbitais em relação a um 
eixo internuclear. As legendas mais elaboradas a, a, e, е„ е assim por diante, designa- 
das aos orbitais moleculares em moléculas não-lineares, estão baseadas no comporta- 
mento dos orbitais sob todas as operações de simetria do grupo de ponto molecular re- 
levante. A legenda é designada por consulta à tabela de caracteres do grupo, uma ta- 
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* Para detalhes sobre os cálculos nos quais as ilustrações estão baseadas, e para a construção de combi- 
nações de simetria específica, consulte Leitura complementar 3, 


bela que caracteriza os diferentes tipos de simetria possíveis em um grupo de ponto. 
Então, quando nós nomeamos as legendas бел, usamos: 


С, (isto é, rotação de 180°) 
б +1 (isto é, não muda de sinal) 
T -1 (isto é, muda de sinal) 


Esta tabela é parte da tabela de caracteres para uma molécula linear. O valor +1 in- 
dica que um orbital permanece o mesmo e o —1 indica que ele muda de sinal sob a ope- 
ração С,. 

Os valores, em uma tabela de caracteres completa, sáo obtidos com o uso das téc- 
nicas formais da teoria de grupo e são chamados de caracteres, у. Estes números for- 
necem as características essenciais de cada tipo de simetria de uma forma que explica- 
remos logo adiante.” Ilustraremos estas características essenciais considerando a tabe- 
la de caracteres C,, (Tabela 4.3). As tabelas de.caracteres para uma seleção de outros 
grupos são fornecidas no Apêndice 4. 


Tabela 4.3 A tabela de caracteres C,” 


E 2с, 30, 
A, 1 1 1 2 хау 2 
А, 1 1 -1 А, 
Е 2 -1 0 (ху) VES, ху), (2х, yz) (В„В,) 


* (a,b) representa um par de orbitais náo-degenerado, os caracteres na tabela referem-se à simetria do par. O 
símbolo А, representa uma rotação ao redor do eixo q. 


As colunas em uma tabela de caracteres são classificadas com as operações de si- 
metria do grupo. Se há várias operações da mesma espécie (tecnicamente, da mesma 
classe), então elas são colocadas juntas em uma única coluna. Na tabela de caracteres 
Су por exemplo, há duas rotações triplas (Су e C;) sobre um único eixo, como indi- 
cado pelo tópico 2С,. 


As linhas, as quais resumem as simetrias características dos orbitais (e, como ve- . 


remos, outras entidades também), são classificadas com o tipo de simetria (as gene- 
ralizações de с e л). Os tipos de simetria classificam as “representações irredutíveis” 
de um grupo, que (em um senso técnico que não detalharemos) são os tipos primitivos 
de simetria que podem ocorrer em qualquer molécula pertencente ao grupo específico. 
Por exemplo, em moléculas lineares, os tipos de simetria primitivos são У, П, etc. Por 
convenção, em geral (com exceção dos grupos de moléculas lineares) os tipos de sime- 
tria são indicados por letras romanas maiúsculas (tais como A, e E), mas os orbitais 
aos quais eles se aplicam são classificados com as equivalentes itálicas minúsculas (as- 
sim, um orbital de simetria do tipo A, é chamado um orbital a,). É necessário muito 
cuidado para distinguir o elemento identidade E (itálico, no início da coluna) da legen- 
da de simetria E (romano, uma legenda de linha). 

Ав simetrias de várias funções (incluindo orbitais atômicos individuais) centradas 
no ponto médio de uma molécula (o “ponto” de um grupo de ponto) para o qual uma 
linha de caracteres se refere são indicados pelas letras (como xy) no lado direito da ta- 
bela. Quando estamos interessados em orbitais, estas letras indicam sua variação an- 
gular. Então, xy simboliza um orbital dxy centrado no ponto médio da molécula. Um 
orbital s aparece em uma forma ligeiramente disfarçada, como x +y +z, ou alguma 
outra expressão similar totalmente simétrica. Os parênteses ao redor dos pares de fun- 
ções indicam que eles devem ser tratados como um par. Por exemplo, tratamos (x, у), 


$ 
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2 Рага verificar a geração e o uso das tabelas de caracteres, sem maior aprofundamento matemático, con- 
sulte P.W. Atkins, Physical chemistry. Oxford University Press and W.H. Freeman et Co, New York (1998). Para 
um estudo mais intenso, consulte P.W, Atkins е R.S. Friedman, Molecular quantum mechanics. Oxford Univer- 
sity Press (1997). 
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Figura 4.14 Combinações dos orbitais 
His, usadas para construir orbitais molecu- 
(a) Um orbital a, é formado 
pela sobreposição da combinação mostrada 
com os orbitais N2s e N2p,. (б) Nenhum dos 
orbitais de valência do nitrogênio tem a si- 
metria apropriada para formar um orbital a,. 


lares em NH,. 


Figura 4.15 A combinação dos orbitais 
His, usados para formar orbitais e em NH}. 
Eles se sobrepõem aos orbitais p, e p, no 


átomo de N. 

С, ЕС,с,/х2)вЦу:)) h=4 
(2тт) 

Ago а р xy É 
A 1 1 -1 1 R, xy 

В 1-1 1-1 xR xz 

B 1-1 -1 1 yR yz 


e por extensão, os orbitais (р, p,) centrados no ponto médio, como um par indivisível 
em moléculas de simetria C}, tal como ХН,. 

O valor na coluna denominada pela operação identidade E dá a degenerescência 
dos orbitais (o número de orbitais de mesma energia). Então, na molécula C,,, qual- 
quer orbital com uma legenda de simetria a, ou a, (Figura 4.14) deve ser não-degene- 
rado e ter um caráter de 1 na coluna denominada E. Reciprocamente, se estamos lidan- 
do com um orbital não-degenerado em uma molécula C,,, então sabemos que seu tipo 
de simetria deve ser ou A, ou A, e deste modo o orbital será classificado como a, ou a». 
Da mesma forma, qualquer par de orbitais duplamente degenerados em C,, devem ser 
classificados como e e térn um caractere 2 na coluna legendada como £ (Figura 4.15). 
Como não há caractere com o valor 3 na coluna E, percebemos à primeira vista que 
não pode haver orbitais triplamente degenerados em uma molécula C,,.. 


Somente orbitais atômicos, ou combinações de orbitais atômicos, do mesmo tipo de sime- 
tria podem contribuir para um orbital molecular de um dado tipo de simetria. O caractere 
da operação identidade é a degenerescência de uma série de orbitais. 
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Ехетріо 4.5 Usando uma tabela de caracteres para julgar a 
degenerescência 


Pode haver orbitais triplamente егы: em ВЕ;? 


Resposta: Primeiro identifique o grupo de ponto, que neste caso é D,,. A tabela de ca- 
racteres para este grupo (Apêndice 3) mostra que, pelo fato de nenhum caractere exce- 
der 2 na coluna E, a degenerescência máxima é 2. Deste modo, nenhum de seus orbi- 
tais pode ser triplamente degenerado. 


Teste seus conhecimentos 4.5 А molécula SF, é octaédrica. Qual éo 
máximo grau possível da degenerescência de seus orbitais? 
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4.6 А interpretação das tabelas de caracteres 

Vimos que os valores sob'a operação identidade, Е, indicam a degenerescéncia dos or- ` 
bitais. Os valores nas outras colunas indicam o comportamento de um orbital ou de 
uma série de orbitais sob as operações correspondentes. Em termos gerais, a interpre- 
tação dos caracteres é como segue: 


Caractere Significado 
+1 o orbital é inalterado 
-1 o orbital muda o sinal 
0 о orbital sofre uma mudança mais complexa 


Assim, pelo menos para os casos simples, podemos identificar a legenda da sime- 
tria do orbital comparando as mudanças que ocorrem a um orbital sob cada operação 
e então comparando o valor resultante +1 ou —1 com os valores nas linhas da tabela de 
caracteres para o grupo de ponto. 

A dificuldade principal nesta interpretação é que, para as linhas simbolizadas por 
Eou por T (que referem-se à série de orbitais duplamente ou triplamente degenerados, 
respectivamente), os caracteres são as somas dos caracteres que resumem o comporta- 
mento dos orbitais individuais da série degenerada. Então, se um membro de um par 
duplamente degenerado permanece inalterado sob uma operação de simetria, mas o 
outro muda de sinal, então x = 1 — 1 = 0. Agora vemos por que a primeira coluna nos 
descreve a degenerescência: ela é a soma de 1 para cada orbital na série degenerada 


| (porque cada orbital permanece inalterado sob a operação identidade). Assim um orbi- 
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* “Em termos gerais” significa que os detalhes precisos dependem do grupo. 


tal não-degenerado dá y = 1, um orbital duplamente degenerado dá x = 1 +1=2,eas- 
sim por diante. 

Como exemplo específico, considere um orbital 2p, no átomo de O de H,O. Como 
a H,O pertence ao grupo de ponto С,,, sabemos, por consulta à tabela de caractere С,, 
que as legendas disponíveis para os orbitais são A,, A», В, e B,. Podemos decidir sobre 
a legenda apropriada рага 2p, observando que sob rotação de 180º (С,) о orbital muda 
de sinal (Figura 4.16). Portanto, ele deve ser B, ou B, porque somente estes dois tipos 
de simetria têm caractere —1 sob C,. O orbital 2p, também muda de sinal sob a refle- 
хао O,, que identifica-o como В,. Como veremos, qualquer orbital molecular construí- 
do a partir deste orbital atómico também será um orbital b,. Da mesma maneira, 2р, 
muda de sinal sob C,, mas não sob С; e assim contribui para orbitais р». | 

Um exemplo ligeiramente mais complicado é a classificação da simetria da com- 
binação ф, = 041, + Osis + dci, dos três orbitais H1s na molécula NH, С, (Figura 4.17). 
Como 0, é não-degenerado, ele é А, ou A,, e permanece inalterado sob rotação С, e 
sob quaisquer das reflexões verticais; assim, seus caracteres são: 


E 2C, 3б, 
1 1 1 


Uma comparação com a tabela de caracteres C,, na Tabela 4.3 mostra que 6, é de 
simetria do tipo А, e deste modo contribui para os orbitais moleculares a, em МН,. 
Uma coleção extensa de combinações lineares de orbitais adaptada à simetria é mos- 
trada no Apêndice 4, e é normalmente uma maneira simples de identificar o tipo de si- 
metria de uma combinação de orbitais, comparando-a com os diagramas fornecidos 
aqui. 


Os valores na tabela de caracteres mostram o comportamento de orbitais atômicos e as 
combinações lineares de orbitais, sob as operações de simetria do grupo. 


Figura 4.16 Ет uma molécula C,, сото Figura 4.17 А combinação %, = ФА + 
H,0, o orbital 2р, no átomo central muda sob фв+ фе dos três orbitais H1s em uma mo- 

“шта rotação C,, о que significa que ele é um lécula C,, permanece inalterada sob uma 
orbital B. Ele também muda de sinal sob a re- rotação С, e sob qualquer uma das refle- 
flexão с, e se identifica como В,. xões verticais. 
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Figura 4.18 A combinação de orbitais 
O2p, referida no Exemplo 4.6. 


Interferência 
construtiva 


Interferência 
destrutiva 


Figura 4.19 Um orbital s (com simetria с) 
tem sobreposição global zero com um orbital 
p (com simetria x), por que a interferência 
construtiva entre as partes dos orbitais atô- 
micos com o mesmo sinal iguala-se exata- 
mente à interferência destrutiva entre as par- 
tes com sinais opostos. 


Exemplo 4.6 Identificando o tipo de simetria dos orbitais 
Identifique o tipo de simetria do orbital Y = ф — ф' ла molécula NO, (C,,), onde 4 é um 
orbital 2p, sobre um átomo de O e 0'é um orbital 2р, no outro átomo de O, 


Resposta: A combinação é mostrada na Figura 4.18. Sob uma rotação С,, W se trans- 
forma nela mesmo, indicando um caractere +1. Sob a reflexão оу, ambos os orbitais 
mudam de sinal; assim, у ----// implicando um caractere -1. Sob су, Y também 
muda de sinal; assim, o caractere para esta operação também é —1. Os caracteres, des- 
te modo são: 


E С. O o. 
1 1 -1 -] 


Esses valores igualam os caracteres da simetria A,: assim, Y pode contribuir para um 
orbital a,. | 

Teste seus conhecimentos 4.6 Identifique o tipo de simetria da 
combinação Ф,,,- Ogis + Pers — Фр: em um arranjo quadrado planar de 
átomos de Н. 
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4.7 A construção de orbitais moleculares 


Orbitais moleculares são construídos à partir de combinações lineares de orbitais atô- 
micos de simetria adaptada do mesmo tipo de simetria. Então, em uma molécula linear 
com o eixo z sendo o eixo internuclear, ambos os orbitais s e p, têm simetria O e assim 
podem combinar para formar orbitais moleculares s. Por outro lado, um orbital s e um 
orbital p, têm diferentes simetrias (с e л, respectivamente) e consequentemente não 
podem contribuir para o mesmo orbital molecular (Figura 4.19). Como pode ser visto 
na ilustração, a interpretação física para esta diferença é que a contribuição da região 
de interferência construtiva é cancelada pela contribuição da região de interferência 
destrutiva. -- | 

O argumento análogo para uma molécula não-linear pode ser ilustrado conside- 
rando а NH, novamente. Vimos que a combinação ф, tem simetria A, (ver Apéndice 4). 
Os orbitais N2s e N2p. também têm a mesma série de caracteres, como mostrado ex- 
plicitamente no lado direito da tabela de caracteres para C,,; assim, estes dois orbitais 
atômicos também têm simetria A. Como eles têm a mesma simetria que o ф, CLSA, 
os orbitais N2s e N2p. e o 6, contribuem para os orbitais moleculares a,. Os orbitais 
moleculares resultantes têm a forma 


Va, = суф, + Cono), + Су), (1) 


Somente três de tais combinações lineares são possíveis (porque a combinação q, de H 
conta como um único orbital), e eles são classificados como la,, 2a,, e 3a, em ordem 
crescente de energia (a ordem crescente do número de nós internucleares). 

Também vimos (e podemos confirmar conferindo o Apêndice 4) que as combina- 
ções de simetria adaptadas à, е 6, têm simetria E em C,,. А tabela de caracteres mos- 
tra que o mesmo é verdadeiro para os orbitais N2p, e N2p,, e sua identificação é con- 


‚ firmada, observando que os dois orbitais 2р comportam-se exatamente igual a ф, еф, 


(Figura 4.20). Segue que 6, e 6, podem combinar-se com estes dois orbitais 2р e for- 
mar uma ligação duplamente degenerada e orbitais antiligantes da molécula. Esses or- 
bitais têm a forma 


y= (сфу, +60, сфу, + С.,0,) (2) 
% 
O par ligante é denominado le e o par antiligante é denominado 26. 


Figura 4.20 Um orbital N2p, em NH, muda de sinal sob uma reflexão с,, mas um orbital N2p, é 
mantido inalterado. Consequentemente, o par degenerado tem caractere O para esta operação. O 
plano do papel é o plano xy. 


Exemplo 4,7 Identificando os orbitais de simetria adaptada 


Os orbitais H1s em Н,О (do grupo de ponto С,,) formam duas combinações lineares 
de simetria adaptada ф, = 0,1, + фе, € 0. = Dais ~ Ф, (15). Qual a simetria deles? Com 
quais orbitais de O eles irão se sobrepor para formar orbitais moleculares? 


Resposta: Sob C,, à, não muda o sinal, mas ф muda; seus caracteres são +1 е —1, res- 
pectivamente. Sob as reflexões, ф, não muda o sinal; é muda o sinal sob С,; assim, seu 
caractere 6-1 para esta operação. Deste modo, os caracteres são 


E с, б, б 
4 1 1 1 
ф 1 els. El 


Esta tabela identifica seus tipos de simetrias como A, e B,, respectivamente. A mesma 
conclusão pode ser obtida mais diretamente por meio de consulta ao Apéndice 3. De 
acordo com o lado direito da tabela de caracteres, os orbitais O2s е O2p, também têm 
simetria A,; O2p, tem simetria B,. Deste modo, as combinações lineares que podem 
ser formadas são 


Va =C¡007, + Сабур, + суф, (з) 
\ = caoz, +с;ф_ 


Os três orbitais a, são ligantes, intermediário, e antiligante, de acordo com os sinais ге- 
lativos dos três coeficientes. De forma semelhante dependendo dos sinais relativos dos 
dois coeficientes, um dos dois orbitais b, é ligante e o outro é antiligante. 

Teste seus conhecimentos 4.7 Qual é a simetria da combinação linear 
de simetria adaptada ф = 9,4, + days + фол. + Фо: em CH,, onde ф,,6 um 
orbital H1s do átomo J? 


Uma análise de simetria nada revela sobre as energias dos orbitais, além de identificar 
as degenerescências. Para calcular as energias, e mesmo ordenar os orbitais em ordem, 
é necessário recorrer à mecânica quântica; para avaliá-los experimentalmente é neces- 
sário utilizar técnicas como a espectroscopia fotoeletrônica. Entretanto, em casos sim- 
ples, nós podemos usar as regras gerais específicas na Seção 3.12a para julgar as ener- 
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Energia 


| 


2а, 
Par isolado 
; te 
E + 
À 1а, 


Figura 4.21 Um diagrama de nível de 
energia de orbital molecular para NH, e uma 
indicação de sua configuração eletrônica no 


estado fundamental, As formas dos orbitais 
são mostradas na Figura 3.22. 


Energia 
N 


0 


Figura 4.22 Os níveis de energia de um 
oscilador harmônico. Observe que todos os 
níveis estão igualmente espaçados, e que a 
energia do ponto zero é a metade do espa- 
çamento. O espaçamento aumenta à medi- 
da que a constante de força (rigidez) da liga- 
ção aumenta e à medida que a massa efeti- 
va da molécula vibrante decresce. 


gias relativas dos orbitais. Por exemplo, na NH,, o orbital 1а,, sendo composto do or- 
bital de baixas energias N2s, encontrar-se-á em mais baixa energia e o antiligante, За,. 
provavelmente encontrar-se-á em mais alta energia, O orbital ligante le é o próximo 
após 1a,, seguido pelo orbital 2a,, que em grande parte é não-ligante. Esta análise qua- 
litativa leva ao esquema de nível de energia mostrado na Figura 4.21. Nos dias atuais. 
não há dificuldade em usar programas disponíveis para calcular as energias dos orbi- 
tais diretamente por um procedimento ab inítio ou semi-empírico. As energias dadas 
na Figura 4.21 foram de fato calculadas com o uso do método de cálculo ab initio. Não 
obstante, a facilidade de encontrar valores computados não pode ser vista como uma 
razão para desconsiderar о entendimento da ordem do nível de energia proveniente da 
investigação das estruturas dos orbitais. 


O procedimento geral para construir um esquema de orbital molecular para uma molécu- 
la razoavelmente simples pode ser resumido como segue: 


Nomeie um grupo de ponto para a molécula. 

Observe as formas das combinações lineares de simetria adaptada no Apêndice 4. 

Organize as CLSA de cada fragmento molecular em ordem crescente de energia, 

primeiro observando se eles derivam dos orbitais s, р ou d (e coloque-os na ordem 

$ < p< d), e depois seus números de nós internucleares. 

4 Combine CLSA do mesmo tipo de simetria a partir dos dois fragmentos, e à par- 
tir de NCLSA forme N orbitais moleculares. 

5 Estime as energias relativas dos orbitais moleculares a partir das considerações de 
sobreposição e energias relativas dos orbitais de origem, е esquematize os níveis 
em um diagrama de nível de energia de orbital molecular (mostrando a origem dos 
orbitais). 

6 Confirme, corrija e revise esta ordem qualitativa, realizando um cálculo de orbital 

molecular com o uso de pacotes comerciais de programas de computador. 


Y un ma 


As simetrias das vibrações moleculares 


Vibrações moleculares são pequenas distorções da geometria de equilíbrio das molé- 
culas. Sua excitação por radiação infravermelho (TV) é a base da espectroscopia IV e 
sua excitação por colisões inelásticas com fótons visível e ultravioleta é a base da es- 
pectroscopia Raman. A interpretação do espectro IV e Raman é em grande parte sim- 
plificada, levando-se em conta a simetria da molécula em questão; nesta seção, vemos 
um pouco do raciocínio envolvido. 


4.8 Moléculas vibrando: os modos de vibração 


Inicialmente alguns princípios gerais das vibrações moleculares sob o ponto de vista 
da teoria quântica. 


(a) Níveis de energia vibracional 


Podemos imaginar a ligação em uma molécula como uma mola; esticando-se essa mo- 
la até uma certa distância x, produz-se uma força restauradora, Ғ. Para deslocamentos 
pequenos do equilíbrio, a força restauradora é proporcional ao deslocamento, e escre- 
vemos F = —kx. A constante de proporcionalidade, k, é a constante de força da liga- 
ção: quanto mais rígida a ligação, maior a constante de força. Uma partícula que expe- 
rimenta este tipo de força restauradora é chamada de oscilador harmônico. As solu- 
ções da equação de Schródinger para um oscilador harmônico mostram que as ener- 
gias permitidas são: 


€ 


roses.» ОЛ rr rr rr rr rr rr rr rr rr rra Л 


* От procedimento mais ilustrativo é fornecido por S. Dhar, J. Coord. Chem. 29, 17 (1993). 
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1 12 
= үші; = (шыл ышы = 2 ; 
Es Ito о = (2) у= 0,1.2,... (4) 
onde m é a massa efetiva do oscilador. Para uma molécula diatômica consistindo de 
átomos de massas т, e my, ambos os átomos se movem durante a vibração e a massa 
efetiva é dada por 


se аз (5) 


Esta expressão é plausível, pois, se A é muito pesado (no sentido de que m, > my, en- 
tão т = my), então somente B move-se apreciavelmente durante a vibração, e os ní- 
veis de energias vibracionais são determinados em grande parte por mp, a massa do 
átomo B sozinha. Os níveis de energia dados na equação 4 estão ilustrados na Figura 
4,22. A frequência 0 é alta quando a constante de força é grande (uma ligação rígida) 
e a massa do oscilador é baixa (somente átomos leves são movidos durante a vibra- 
ção molecular). 

Há dois aspectos importantes a observar a respeito dos níveis de energia de um os- 
cilador harmônico. Um é que há uma energia no ponto zero. a energia mais baixa 
possível, que neste caso é E, = 1/2 hw. Esta energia mínima, irremovível, será grande 
se a ligação for rígida (k grande) e a massa dos átomos vibrantes forem pequenas (m 
pequeno). O segundo aspecto a observar é a separação de quaisquer dois níveis vizi- 
nhos (por exemplo, a separação dos níveis com v = Qe v = 1), que é hq para qualquer 
v. Esta separação será grande se a ligação for rígida e as massas dos átomos vibrantes 
forem pequenas. As energias de transição vibracionais são normalmente expressas em 
termos do número de onda, т, o recíproco do comprimento de onda, com Y = @/2лс. 
Valores típicos de Y encontram-se no intervalo entre 500 cm™ е 3500 cm”! e as transi- 
ções correspondentes encontram-se na região do infravermelho do espectro eletromag- 
nético. A Tabela 4.4 mostra alguns valores típicos de números de onda vibracionais de 
moléculas diatômicas e as constantes de força derivadas deles. 


Moléculas vibram com uma fregiiência que cresce com o aumento da constante de força 
(rigidez da ligação) e decresce com a massa efetiva. ` 


(b) Modos normais de vibração 


As vibrações de moléculas poliatômicas apresentam problemas mais complexos do 
que as das moléculas diatômicas. Uma molécula diatômica pode vibrar em somente 
um modo (seu modo de estiramento), enquanto que uma molécula poliatômica náo-li- 
near de N átomos pode vibrar em 3N — 6 modos. 

O número de modos vibracionais independentes de uma molécula poliatômica de N 
átomos é calculado reconhecendo-se que o movimento de cada átomo pode ser descrito 
em termos dos deslocamentos ao longo de três direções perpendiculares no espaço. O 
movimento complexo de N átomos de uma molécula poliatômica pode ser expresso em 
termos de 3N deslocamentos. Três combinações destes deslocamentos resultam em mo- 
vimento do centro de massa da molécula através do espaço e corresponde a translações da 
molécula toda (Figura 4.23). Se a molécula é não-linear, outras três combinações de des- 


-Jocamentos são necessárias para especificar a rotação de toda a molécula sobre seu centro 


de massa. Isto permite 3N — 6 combinações de deslocamentos, que mantêm o centro de 
massa е a orientação da molécula inalterados, os quais são distorções da molécula. Molé- 
culas lineares são um caso especial, porque não há rotação em torno do eixo: somente 
duas combinações de deslocamentos correspondem à mudança na orientação da molécu- 
la; assim, há 3N — 5 modos vibracionais. Então, a molécula linear triatômica CO, tem qua- 
tro modos de vibração (3 x 3 — 5 = 4), a molécula triatômica angular H,O tem três modos 
(3x3-6=3),e a molécula octaédrica SF, tem quinze (3 x 7 – 6 = 15). 


Esta relação tem origem em о = 2луе ў = 1/1 = ve 


Tabela 4.4 Números de onda vibracional 
e constantes de força de moléculas 
diatômicas 


Molécula V/cm” KUN m`’) 
Hc! 2885 4,8 х 10º 
Cl, 557 32x 10º 
Br, 321 2,4 х 10° 
co 2143 1,9x 10º 
NO 1876 16x 10º 


Figura 4.23 Uma ilustração do procedi- 
mento de contagem para os deslocamentos 
dos átomos de uma molécula não-linear. Há 
nove deslocamentos atômicos ao todo. Três 
combinações de deslocamentos correspon- 
dem à transição da molécula no espaço, e 
três combinações correspondem às rota- 
ções. Consequentemente, três combinações 
(mostradas na próxima ilustração) corres- 
pondem às vibrações da molécula que con- 
serva seu centro de massa e sua orientação 
inalterados. 
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v, (3756 cm”) 


Figura 4.24 Os três modos normais da 


Н,О e seus números de onda. 


Tabela 4.5 Números de onda de alguns 
grupos importantes, frequentemente 
presentes em moléculas inorgánicas. 


Grupo 


CN terminal 
CO terminal 
CO em ponte 
MH terminal de hidreto 
do bloco d 
Superóxido оо 
Peróxido ОО 
Hidretos metálicos MX 
do bloco d (X = Cl, Br, |) 
Ligação metal-metal 


estiramento simétrico 


Número de 


опаа / cm” 


2200-2000 
2150-1850 
1850-1700 
1950-1750 


1200-1100 
920-750 
450-150 


250-150" 


Ө-><2---Ә-> 


estiramento anti-simétrico 


Deformação 
angular 


Deformação 
angular 


Figura 4.25 Оз quatro modos normais do 
СО,. Os dois modos de deformação têm a 
mesma frequência. O estiramento simétrico 
deixa o momento dipolar elétrico inalterado 
(a zero), mas o estiramento anti-simétrico e 
os modos de deformação mudam o momen- 


to dipolar elétrico. 


а 


Os 3N – 6 modos de vibração de uma molécula não-linear (e os 3N – 5 modos de 
uma molécula linear) podem ser descritos de várias maneiras. Uma das descrições 
mais apropriadas envolve a identificação dos modos normais da molécula por uma 
combinação de argumentos de simetria e computação básica, com base nas constantes 
de força de ligações. Os modos normais de uma molécula são movimentos coletivos 
de átomos independentes um dos outros (contanto que o movimento seja harmônico), 
no sentido que. se qualquer um é excitado, ele não estimula o movimento de um outro 
modo normal. Uma representação dos três modos independentes de vibração da molé- 
cula triatômica angular H,O é mostrada na Figura 4.24. Cada diagrama na ilustração 
representa um ponto extremo (em termos clássicos, um ponto crítico) de vibração. Em 
diagrama deste tipo, mostramos apenas a direção relativa do deslocamento em somen- 
te uma fase da vibração; não mostramos os deslocamentos enquanto os átomos osci- 
lam de volta e passam por suas posições originais. Cada modo tem sua própria fre- 
quência característica; os números de onda correspondentes para a H,O são mostrados 
na ilustração. 

Embora os modos normais coletivos sejam movimentos coletivos de todos os áto- 
mos na molécula, em muitos casos é possível identificar a vibração como estiramento 
ou deformação da ligação. Por exemplo, duas das vibrações mostradas na Figura 4.25 
(у, e у) têm números de onda similares, porque ambos os modos envolvem principal- 
mente o estiramento das ligações О--Н. Se uma vibração pode ser definida primaria- 
mente como um tipo de deslocamento (tal como o estiramento ou a deformação), é 
apropriado referir-se a ela como um tipo particular de vibração. Então, dizemos região 
de estiramento О--Н do espectro, região de estiramento C— O, ou região de deforma- 
ção H—O—H. 

A Tabela 4.5 mostra alguns números de onda característicos das regiões de absor- 
ção no espectro IV de moléculas inorgânicas. Estes números de onda característicos 
são chamados de números de onda do grupo (mais coloquialmente, “fregiiências de 
grupo”). Sua observação no espectro é de grande ajuda no reconhecimento da presen- 
ça de grupos de átomos na molécula e à sua identificação geral. 


Uma molécula não-linear que consiste de N átomos гет ЗМ-6 modos de vibração: se ela € 
linear, tem 3N-5 modos vibracionais. Os modos normais de uma molécula são movimentos 
coletivos e independentes de átomos. 


4.9 Considerações sobre simetria 


Vamos agora verificar como a simetria de uma molécula pode ajudar na análise do es- 
pectro de IV e de Raman. É conveniente considerar dois aspectos de simetria. Um de- 
les é a informação que pode ser obtida diretamente conhecendo-se o grupo de ponto da 
molécula. O outro é a informação adicional que vem do conhecimento do tipo de si- 
metria de cada modo normal. 

Os princípios gerais de espectroscopia IV e Raman são descritos no Quadro 4.1. 
Para o propósito desta discussão, necessitamos observar que a absorção da radiação in- 
fravermelha ocorre quando uma vibração resulta em uma mudança no momento dipo- 
lar elétrico de uma molécula. Uma transição Raman ocorre quando a polarizabilidade 
de uma molécula muda durante uma vibração. As vibrações que podem contribuir pa- 
ra o espectro ГУ e Raman são chamadas de ativas no infravermelho ou ativas no Ка- 
man, respectivamente. Vibrações que não podem contribuir para um espectro são clas- 
sificadas como inativas. 


(a) Informação do grupo de ponto: a regra da exclusão 


É muito fácil verificar intuitivamente que os três deslocamentos mostrados na Figura 
4.24 causam uma mudança no momento dipolar molecular da H,O. Todos os três mo- 
dos são ativos no IV. É muito mais difícil julgar se um modo é ativo no Raman, pois é 
difícil identificar se uma distorção particular de uma molécula resulta em uma mudan- 
ca de polarizabilidade. De fato, os três modos da H,O são ativos по Raman assim co- 
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mo no IV. А dificuldade de decidir sobre a atividade é parcialmente superada pela re- 
gra de exclusão, que às vezes é muito útil: 


e Se uma molécula tem um centro de inversão, nenhum de seus modos podem ser 
ativos no IV e no Raman. 


(Um modo pode ser inativo em ambos). Não há centro de inversão em H,O; assim, os 
três modos vibracionais podem ser ativos no IV e no Raman. 

Para ilustrar a utilidade da regra de exclusão, considere CO,, uma molécula linear 
com um átomo de С no centro de inversão. Seus quatro modos normais são mostrados 
na Figura 4.25. Um modo envolve um movimento de estiramento simétrico dos dois 
átomos de O e é chamado de estiramento simétrico. Este modo de vibração deixa o 
momento dipolar elétrico inalterado a zero e assim ele é inativo no IV e pode ser ativo 
по Raman (de fato, о é). Em outro modo, o estiramento anti-simétrico, o átomo de С 
move-se em direção oposta àquela dos dois átomos de oxigênio. Como resultado, o 
momento dipolar elétrico muda de zero no curso da vibração e o modo é ativo no IV. 
Como a molécula de CO, tem um centro de inversão, pela regra de exclusão, este mo- 
do pode não ser ativo no Raman. Os dois modos de deformação causam a retirada do 
momento dipolar do zero e são, portanto, ativos no IV. Pela regra de exclusão, os dois 
modos de deformação são inativos no Raman. 


Se uma molécula tem um centro de inversão, пепһштп de seus modos pode ser ativo no IV e 
no Raman. 


К venue r er en nr e assa a so O caneca sa srt eras %%%%%8866зе44049%06.%өө6660ЫЫ.6. UA or con 66666660. ли өте» 


Ехетріо 4.8 Usando a regra de exclusão 


O modo simétrico de “respiração” do SF, é ativo no Raman. Ele pode ser detectado no 
espectro IV? 


Resposta: A molécula pertence ao grupo de ponto O, e tem um centro de inversão (no 
átomo de S). A regra de exclusão se aplica; assim, o modo ativo no Raman de “respi- 
ração” não pode ser ativo no IV. 


Teste seus conhecimentos 4.8 О modo de deformação de N,O é ativo no 
IV. Ele pode também ser ativo no Raman? 


‚сөе ожо» „сз е зз» tevuvessssesoesevveososnos 4%%%4%%%%% еее гене. Г .... 


(b) Informação com base nas simetrias dos modos normais 


Até aqui, temos observado que é bastante óbvio que, se um modo vibracional origina cl 

uma mudanga no dipolo elétrico, é um ativo IV. Quando a intuigáo é duvidosa (talvez | 

porque а molécula seja complexa ou porque o modo de vibração é difícil de se visua- HN — Pd — Cl 
lizar), uma análise de simetria pode ser usada. Ilustraremos o procedimento conside- | 

rando as duas espécies quadradas planares (16) е (17).° O isómero cis tem simetria С,,, NH3 


enquanto que o isômero trans é D,,. Ambas as espécies têm bandas na região de esti- 

ramento Pd-Cl entre 200 e 400 cm”, Reconhecemos imediatamente, pela regra de ex- 16 cis-[PaCI,(NH.),] 
clusão, que os dois modos do isômero trans pode não ser ativo em ambos, IV e Raman. И 
Entretanto, para decidir quais modos são ativos no IV e quais são ativos по Raman, ро- 

demos considerar a simetria dos próprios modos. 


Os estiramentos simétrico e anti-simétrico de um grupo de Ра-СІ são mostrados na Fi- С 
gura 4.26, onde o grupo NH, é tratado como um ponto de massa único. Para decidir so- | | 
bre a atividade dos modos, necessitamos classificá-los de acordo com seus tipos de si- HN Pd E 
aN — Pd — 
Do O ыы AI ланы SD aÃ a АЛЕН КК КЕ КТ Тө CI 


8 Os análogos de Pt destas espécies (e a distinção entre eles) são de considerável significado social e práti- 
co, porque o isômero cis de Pt é usado como um agente quimioterapêutico contra certos tipos de câncer, en- 17 trans =[PdCIa(NH,),] 
quanto que o isômero trans de Pt é inativo terapeuticamente, 


mm 
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Quadro 4.1 


Espectroscopia infravermelho e Raman 


A espectroscopia infravermelho (IV) e a Raman são utilizadas princi- 
palmente para determinar as diferenças de energia entre os estados 
vibracionais de moléculas e de sólidos, e identificar um composto por 
comparação de espectro com aquelas de amostras autênticas. Tam- 
bém são úteis para identificar aspectos estruturais individuais, tais co- 
mo um grupo CO em uma molécula ou um íon 502 em um compos- 
to. O espectro também informa sobre simetria e formas de moléculas 
simples e sobre constantes de força de ligações. 

Em um processo de absorção IR (Figura 04.1), um fóton de га- 
diação infravermelha de frequência v é absorvido e a molécula ou o 
sólido é promovido a um estado vibracional mais alto. Para este pro- 
cesso de absorção ocorrer, a energia do fóton deve igualar a separa- 
ção dos estados vibracionais na amostra. Em espectroscopia Raman, 
um fóton de frequência v, é espalhado inelasticamente, cedendo par- 
te de sua energia e emergindo da amostra com uma frequência mais 
baixa v, — v; (figura B4.2), onde v,é a frequência vibracional da molé- 
cula. À energia perdida pelo fóton é igual à energia de uma transição 
vibracional na molécula. - 

O espectro de infravermelho com transformada de Fourier (IVTF) 
é agora amplamente usado, devido à sua alta sensibilidade e sua ca- 
pacidade de manusear os dados digitais. Um espectrómetro IVTF faz 
uso desses efeitos de interferência entre os dois raios de uma fonte 
de banda larga, e detecta um interferograma, um sinal no detector 
que oscila no tempo. A técnica matemática da transformação de Fou- 


Energia 


Radiação 
incidente 


Figura Q4.1 Absorção infravermelho de um fóton de frequência v: Esta tran- 
sição é real. 


Radiação 
espalhada 


Radiação 
incidente 


Q4.2 O espalhamento Raman pode ser considerado como surgindo de uma 
transição virtual a estados excitados e o retorno da molécula a um estado dife- 
rente. 


rier converte o interferograma em um espectro de absorção em fun- 
ção da frequência. A amostra pode ser um líquido, um gás ou um só- 
lido. Amostras sólidas são normalmente preparadas como suspensão 
de pó em óleo ou prensada em disco de KBr. O espectro produzido 
por um espectrômetro infravermelho é normalmente mostrado como 
percentagem de transmissão em função do número de onda. 

Em um espectrômetro Raman, uma fonte de laser monocromáti- 
ca de frequência v, é dirigida através da amostra (Figura 04.3). A luz 
espalhada é coletada em ângulo reto em relação ao feixe incidente, e 
passada através de um monocromador. Este último varre frequências 
desde a frequência do /aser incidente até frequências menores e a 
saída é representada.como intensidade espalhada em função do nú- 
mero de onda. O efeito Raman é tão fraco que somente cerca de um 
fóton em cada 107 fótons incidentes é espalhado inelasticamente. 
Entretanto, o uso de radiação /aser intensa e detectores fotomultipli- 
cadores muito eficientes tornam a técnica viável. 

A espectroscopia Raman é mais tediosa e cara do que a espec- 


trascopia |V. Os químicos se preocupam em coletar dados de Raman 


porque: 


1 A combinação dos dados de IV e de Raman é mais conclusiva 
do que somente de um deles, para identificar as simetrias de mo- 
léculas simples. 


2  Aluz espalhada Raman é polarizada e esta informação adicional 
ajuda a identificar as simetrias de vibrações moleculares. 
3 А espectroscopia Raman em solução aquosa e sobre um mo- 


nocristal é geralmente muito mais eficaz do que a espectrosco- 
pia ІМ. 


Leitura Complementar 


Е.А. Ebsworth, D.W.H. Rankin, e S. Cradock, Structural methods in 
inorganic chemistry. Blackwell, Oxford (1991). 


K. Nakamoto, infrared and Raman spectra of inorganic and coordina- 
tion compunds. Wiley, New York (1986). 


Cela de 
amostra 


Anne 


Laser 


Detetor 


Monocromador 


04.3 Um espectrômetro Raman. Em espectroscopia Raman-TF, o monocro- 
mador é substituído por um interferômetro. 
L 
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(b) trans 


Figura 4.26 Alguns dos modos de estiramento Ра-СІ de um complexo cuadrado planar 
[PACI,(NH,)¿]. O movimento do átomo de Pd (que preserva o centro de massa cz molécula) não 
é mostrado. 


metria em seus respectivos grupos de ponto. А aproximação é similar à análise de si- 
metria de orbitais moleculares em termos de CLSA.” 

O grupo C,, consiste das operações E, С,,б,е O... Considere o estiramento simé- 
trico do isómero cis classificado como A, na Figura 4.26. O ponto a mencionar é que 
cada Operacáo do grupo deixa o vetor de deslocamento, representando 2 vibracáo, apa- 
rentemente inalterado. Por exemplo, a dupla rotação permuta dois vetores de desloca- 
mento equivalentes. Então, o caráter de cada operação é +1: j É 


x 1 АЛУ 1 1 


A comparação com a tabela de caracteres C,, identifica a simetria deste modo como 
A,. O próximo considera o modo anti-simétrico. A identidade E deixa os vetores de 
deslocamento inalterados; o mesmo é verdadeiro para бу, o qual encontra-se no plano 
contendo os dois átomos de Cl. Entretanto, С,е б, permutam os dois vetores de deslo- 
camento dirigidos em direções opostas, е assim converte o deslocamento total em —1 
vezes ele próprio: 


E с, б, б; 
x 1 -1 -1 1 


Uma comparação desta série de caracteres com a tabela de caracteres de C,, permite- 
nos identificar o tipo de simetria deste modo como B,. Uma análise similar do isôme- 
ro trans, mas usando o grupo Da resulta nas simetrias A, e B,, para os estiramentos 
simétricos e anti-simétricos de Pd-Cl, respectivamente. 


AS 


Exemplo 4.9 Identificando a simetria de deslocamentos vibracionais 
O isômero trans, na Figura 4.26, tem simetria D,,. Confirme que o estiramento anti-si- 
métrico é de simetria do tipo В... 

Resposta: Os elementos de Г, são E, Cx), C,0), C2), i, (ух), о(сх). Destes, E, 
С.у), o(yz) e С(2х) deixam os vetores de deslocamento inalterados e assim temos ca- 


Explicações úteis sobre analogias entre orbitais moleculares de simetria adaptada e modes normais são 
fornecidas por J.G. Verkade, J. Chem. Educ. 64, 411 (1987). 
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racteres +1. As operações remanescentes invertem as direções dos vetores, criando as- 
sim caracteres —1. 


E Cx) С.у) с.о і с(ху) olz) о(аа) 
x ! a І 2] = 1 | -1 


A comparação desta série de caracteres com a tabela de caracteres de D,, mostra que 
o tipo de simetria é B,, 


Teste seus conhecimentos 4.9 Confirme que o modo simétrico do 
isómero trans é de simetria Ay. 


ООА COCO NL TREO DONS LATERAL IDADES ежел COLORIDA SR LOU O USOU COROS A SANA SAD Da Da 


Para decidir se uma vibração produz uma mudança no momento dipolar da molécula, 
devemos considerar a simetria do vetor do momento dipolar elétrico: 


е Um modo vibracional é ativo IV se ele tem a mesma simetria que um componen- 
te do vetor dipolo elétrico. 


Para usar esta regra, necessitamos saber se os componentes do vetor de dipolo têm as 
mesmas simetrias que as funções x, y e 2, indicadas no lado direito da tabela de carac- 
teres. Por exemplo, em C,,, z é A, e y é B,. Ambas as vibrações, А, е В, em С... são 
portanto ativas no IV. Em D,,, х, уе z são Bs Ba e Bj, respectivamente; assim, 50- 
mente a vibração В., do isómero trans pode ser ativa no IV. 

Para julgar se um modo é ativo no Raman, usamos uma regra similar: 


• Um modo vibracional é ativo по Raman se ele tem a mesma simetria que um com- 
ponente da polarizabilidade molecular. 


Para usar esta regra, necessitamos saber se os componentes da polarizabilidade têm as 
mesmas simetrias que as funções х,у, 25, ху, yz, е zx. As simetrias destes produtos 
também podem ser encontradas consultando: se о lado direito da tabela de caracteres 
para cada grupo. Segue que, no grupo С,,, os modos de simetrias А,, A,, B,< В. são 
ativos no Raman. Em D,,, por outro lado, somente A,, B,,, Ba € Bs, são ativos no Ra- 
man. Agora, emerge a distinção experimental entre os isômeros сіз е trans. Na região 
do estiramento Ра-СІ, o isômero сіз (С,,) terá duas bandas em ambos os espectros, 
Raman е IV. Em contraste, o isômero trans (D,,) terá uma banda em uma fregiiência 
diferente-em cada espectro. Os espectros IV dos dois isômeros são mostrados па Figu- 
ra 4.27. 


Um modo vibracional é ativo IV se ele tem a mesma simetria que um componente do vetor 
dipolo elétrico; um modo vibracional é ativo no Raman se ele tem a mesma simetria que 
um componente da polarizabilidade molecular: 


(c) A atribuição da simetria molecular do espectro vibracional 


Uma aplicação importante do espectro vibracional é a identificação da simetria 
molecular e consequentemente da forma. Um exemplo especialmente importante sur- 
ge em carbonilas metálicas nas quais moléculas CO são ligadas a um átomo metálico. 
Os espectros vibracionais são úteis especialmente porque o estiramento CO é respon- 
sável por absorções características fortes entre 1850 e 2200 cm”. 

A primeira carbonila metálica a ser caracterizada foi a molécula tetraédrica 
МСО), (Т). Os modos vibracionais da molécula que surgem dos movimentos de es- 
tiramento dos grupos CO são quatro combinações dos quatro vetores de deslocamen- 
tos CO. O problema de reconhecer as combinações lineares apropriadas é similar ao 
problema de encontrar CLSA de orbitais atômicos na construção de orbitais molecu- 
lares. O Apêndice 4 mostra que quatro orbitais atômicos s dão uma CLSA À, e três 
CLSA T,. As combinações lineares análogas dos deslocamentos CO estão descritas na 
Figura 4. 28. 
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Figura 4.27 Espectro IV de cis- e transAPdCl,(NH,),]. (R. Layton, D.W. Sink, e J.R. Durig, J. In- 
org. Мисі, Chem. 28, 1965 (1966).) 


Neste estágio, consultamos a tabela de caractere para T}. Vemos que a combinação 
classificada como A, transforma-se como х? + y? + 2°, indicando que será ativo no Ra- 
man mas não no IV. Em contraste, x, y eze os produtos xy, yz, e zx transformam-se со- 
mo Т,, e assim os modos Т, são ativos no Raman e IV. Consegiientemente, uma carbo- 
nila tetraédrica é reconhecida por uma banda IV e duas bandas Raman na região de es- 
tiramento СО. | 

As formas de moléculas simples e complexas podem ser inferidas de bandas de um espec- 

tro de IV e de Raman. 
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Exemplo 4.10 Predizendo as bandas IV de uma molécula octaédrica 


Considere uma molécula AB,, tal como SF,. Esboce a forma das combinações linea- 
res dos deslocamentos А-В que têm os tipos de simetrias A, e T,, no grupo О,. 


Resposta: Identifique a CLSA que pode ser construída a partir dos orbitais s em um 
arranjo octaédrico (Apêndice 4). Estes orbitais são os análogos dos deslocamentos de 
estiramento das ligações А-В e os sinais representam suas fases relativas. As combi- 
nações lineares resultantes de deslocamentos estão na Figura 4.29. 


Teste seus conhecimentos 4.10 А única banda de absorção no IV do SF. 
surge do modo А, ou do modo T,,,? 


24.%з0өөеөөеесеөөй0000600006ө640 0000040 660066ө60004ө-0600000600ө606600608666066в00ө4өее00060Ы60060ө 666006 
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O número de bandas IV para várias simetrias de carbonilas metálicas são fornecidas па Tabela 16.5. 
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Figura 4.28 Os modos do Ni(CO), que correspondem aos estiramen- 
tos das ligações CO. O modo А, é não-degenerado; os modos T, são tri- 
plamente degenerados. (Compare as fases relativas dos deslocamentos 


com as fases relativas das CLSA de mesma simetria no Apêndice 4.) 
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K. Naxamoto, Infrared and Raman spectra of inorganic and coordi- 
nation compounds (em dois volumes). Wiley, New York (1997). Um 


Figura 4.29 Os modos de estiramento A, e T,, da liga- 
ção А-В de uma molécula octaédrica AB,. O movimen- 
to do átomo, que preserva o centro de massa da molécu- 
la, não é mostrado (ele está imóvel no modo A,). 
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Exercícios 


4.1 Esboce desenhos para identificar os seguintes elementos de sime- 
ша: (a) em eixo C, e um plano б, na molécula NH; (b) um eixo C, e 
um plano б, no íon [Pte] quadrado planar. 


4.2 Quais das seguintes moléculas e íons tem (1) um centro de inver- 
são, (2) um eixo S,: (а) CO,, (b) C,H,, (с) ВЕ,, (d) so? 


4.3 Determine os elementos de simetria e nomeie o grupo de ponto 
de (a) NH,CI, (b) СОЎ, (с) SiF,, (d) HCN, (е) SiFCIBrI, (f) BF}. 


4.4 Determine os elementos de simetria de (a) um orbital s, (b) um 
orbital p, (с) um orbital d,,, e (d) um orbital 4.:. 


ху? 


4.5 (а) Enuncie os elementos de simetria que indicam que uma mo- 
lécula é apolar. (b) Use o critério de simetria para determinar se cada 
espécie do Exercício 4.3 é polar ou não. 


4.6 (a) Enuncie o critério de simetria para a quiralidade. (b) Determi- 
ne quais das espécies no Exercício 4.3 podem ser opticamente ativas. 


4.7 (а) Determine o grupo de simetria apropriado para o íon $02, (b) 
Qual é a degenerescência máxima de um orbital] molecular neste fon? 
(c) Se os orbitais do enxofre são 2s e 2p, quais deles podem contribuir 
para os orbitais moleculares dessa degenerescência máxima? 


Problemas 


4.1 Considere uma molécula IF,O, (com I sendo o átomo central). 
Quantos isômeros são possíveis? Quais são prováveis ter a mais baixa 
energia? Nomeie as designações de grupo de ponto para cada isôme- 
ro. 


4.2 A teoria de grupo é frequentemente usada por químicos como 
uma ajuda na interpretação de espectro infravermelho. Para NH}, qua- 
tro modos de estiramento são possíveis. Há a possibilidade de vários 
modos vibracionais ser degenerados. Uma rápida olhada na tabela de 
caracteres esclarecerá se a degenerescência é possível. (a) No caso do 
íon tetraédrico NH}, é necessário considerar as possibilidades de de- 
generescência? (b) As degenerescências são possíveis em qualquer 
uma das fregiiências vibracionais de NH,D;? 


4.3 A Figura 4.30 mostra os níveis de energia para CH;. Qual é o 
grupo de ponto usado para esta ilustração? Qual combinação de orbi- 
tal molecular participa em а? Quais orbitais do С contribuem para 
а? Quais combinações lineares de H participam no par ligante e”? 
Quais orbitais de С são e”? Quais orbitais de С são а; ? Qualquer com- 
binação linear de H é а;? Agora, adicione dois orbitais Hls no eixo 2 


(acima e abaixo do plano), modifique as combinações lineares de ca- 


da tipo de simetria apropriadamente e construa uma nova combinação 
linear a7’. Há orbitais ligantes e não-ligantes (ou somente orbitais fra- 
camente antiligantes) que podem acomodar 10 elétrons e permitir que 
o átomo de carbono se torne hipervalente? (Sugestão: consulte os 
Apêndices 3 e 4). 


4.8 (а) Determine o grupo de ponto da molécula PF,. (Use RPECV 
se necessário, para nomear a geometria). (b) Qua! é a degenerescência 
máxima de seu orbital molecular? (c) Quais orbitais 3p do fósforo con- 
tribuem para um orbital molecular dessa degenerescéncia? 


4.9 Em um complexo metálico [MH,L,] (onde L é um ligante), qua- 
tro átomos de H formam um arranjo quadrado planar ao redor do áto- 
mo central. (a) Desenhe as combinações de simetria adaptada dos orbi- 
tais H1s (pode ser útil consultar o Apéndice 4). (b) Determine o grupo 
de ponto para o complexo e nomeie a simetria de cada um desses orbi- 
tais de simetria adaptada. (c) Quais orbitais d do metal têm a simetria 
correta para formar orbitais moleculares com estas combinações linea- 
res Н? 


4.10 (а) Quantos modos vibracionais uma molécula de SO, tem no 
plano do núcleo? (b) Quantos modos vibracionais ela tem perpendicu- 
lar ao plano molecular? 


4.11 Quais as simetrias das vibrações de (a) SE,. (b) BF, que são ati- 
vas no IV e no Raman? 


4.12 Quais são as simetrias dos modos vibracionais de unia molécu- 
la Сы, que não são ativas по IV nem no Raman? 


_—=—=—— le 


Energia 


4 , 
Y ta, 


Figura 4.30 Um diagrama esquemático de nível de energia do orbital 
molecular para CH; planar. 


4.4 Construa um diagrama de Walsh, correlacionande os orbitais de 
uma molécula hipotética Н,, quadrado-planar (Р) com uma molécu- 
la linear H, (DoOh). 


4.5 Construa um diagrama de Walsh, correlacionando os orbitais de 
uma molécula trigonal-planar XH, (D), com aqueles da molécula tri- 
gonal-piramidal ХН, (С;,). 
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4.6 (a) Determine o grupo de ponto da conformação planar mais si- 
métrica de B(OH), e da conformação não-planar mais simétrica. Con- 
sidere que os ângulos В--О--Н são 109,5"em todas as conformações. 
(b) Esquematize uma conformação de B(OH), que seja quiral. 


4.7 Quantos isômeros as inoléculas octaédricas МА,В, possuem? A 
e B são ligantes monoatômicos. Qual o grupo de ponto de cada isôme- 
tro? Qual deles é quiral? Repetir o exercício para MA,B,C, 


4.8 Determine se o número de vibrações axiais (estirametos), no IV 
e no Raman, pode ser usado para determinar se uma amostra de gás é 
BF, NE, ou СІБ, 


4.9 Quantos CLSA de orbitais atômicos 15 um arranjo quadrado- 
planar de quatro átomos de H produz”? Considere que os quatro áto- 
mos de H estão ao longo dos eixos x e y do sistema cartesiano. Dese- 
nhe a CLSA sem planos nodais e determine sua simetria. Faça o mes- 
mo em relação à CLSA com dois planos nodais. 


4.10 Quantos planos de simetria uma molécula de benzeno possui”? 
Qual benzeno cloro-substituído de fórmula C;H,CL,., tem exatamen- 
te quatro planos de simetria? 


Acidez de Bronsted 

5.1 Equilíbrio de transferência de próton em 
água 

5.2 Nivelamento de solvente 


Tendências periódicas em acidez de Bronsted 

5.3 Tendências periódicas na força de aquo- 
ácidos 

5.4 Oxo-ácidos simples 

5.5 — Óxidos anidros 

5.6 Formação de compostos polioxo 


Acidez de Lewis 


5.7 Exemplos de ácidos е de bases de Lewis 
5.8 Ácidos do grupo ао boro e do carbono 


5.9 Ácidos dos grupos do nitrogênio e do 
oxigênio 
5.10 Ácidos de halogênio 


Sistemáticas de ácidos e bases de Lewis 


5.11 Os tipos fundamentais de reação 

5.12 Ácidos e bases “duros” e “moles” 
5.13 Parámetros termodinámicos de acidez 
5.14 Solventes como ácidos e bases 


Reações heterogéneas ácido-base 
“Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


Este capítulo enfoca ита grande variedade de espécies que são 
classificadas como ácidos e bases. Os ácidos e as bases são des- 
critos na primeira parte do capítulo, integrando as reações de 
transferência de próton. O equilíbrio de transferência de próton 
pode ser discutido quantitativamente em termos das constantes 
de acidez, que são uma medida da força com a qual as espécies 
doam os prótons. Na segunda parte do capítulo, ampliamos a de- 
finição de ácidos e de bases para incluir as reações que envol- 
vem compartilhamento de pares eletrônicos entre um doador e 
um receptor. Por causa da grande diversidade dessas espécies, 
uma escala de força simples não é apropriada. Deste modo, des- 
crevemos duas abordagens: em uma, os ácidos e as bases são 
classificados como “duros” ou “moles”; na outra, os dados ter- 
modinâmicos são usados para obter-se uma série de parâmetros 
característicos de cada espécie. 


O primeiro reconhecimento da existência de ácidos e de bases foi 
baseado, casualmente, no critério de gosto e de tato: ácidos eram 
azedos е as bases tinham uma consistência de sabão. Um profun- . 
do entendimento químico de suas propriedades emergiu da con- 
cepção de Arrhenius de um ácido como um composto que produ- 
zia íons hidrogênios em água. As definições modernas, as únicas 
que nós consideramos, estão baseadas em uma gama maior de 
reações químicas. As definições de Brónsted e de Lowry enfocam 
a transferência de próton, e a de Lewis está baseada na interação 
de moléculas doadoras e receptores de pares eletrônicos. 


Acidez de Bronsted 


Johannes Brgnsted na Dinamarca e Thomas Lowry na Inglaterra 
propuseram (em 1923) que o aspecto essencial de uma reação 
ácido-base é a transferência de um próton de uma espécie para 
outra. No contexto das definições de Brgnsted-Lowry, um próton 
é um íon hidrogênio, Н“. Eles sugeriram que qualquer substância 
que atue como um doador de próton seria classificada como um 
ácido, e qualquer substância que atue como um receptor de pró- 
ton seria classificada como uma base. Substâncias que atuam 
dessa forma são chamadas de ácidos de Brgnsted e de bases de 
Brgnsted, respectivamente. As definições não se referem ao am- 
biente no qual a transferência de próton ocorre; assim, elas se 
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aplicam ao comportamento da transferência do próton em qualquer solvente, e mesmo 
em nenhum solvente. 

Um exemplo de um ácido de Brgnsted é o fluoreto de hidrogênio, HF, que pode 
doar um próton a uma outra molécula, tal como a água, quando ele se dissolve em 
água: 


HF(g) + H,0(1) — H,O (aq) + F (ag) 


Um exemplo de base de Bronsted é a amônia, NH,, que pode aceitar um próton de um 
doador de próton: 


H,0(1) + NH,(aq) ->МН(ад + OH (aq) 


Como pudemos observar, a água é um exemplo de uma substância anfiprótica. uma 
substância que pode atuar tanto como um ácido de Brgnsted quanto como uma base de 
Bronsted. f 

Quando um ácido doa um próton para a molécula de água, a última é convertida 
em um íon hidrônio, H,O”. As dimensões do íon hidrónio (1) são tomadas a partir da 
estrutura do H,OÍCIO;. Entretanto, a estrutura do H,O” é quase certamente uma des- 
crição simplificada do íon na água; ele participa em uma extensa ligação de hidrogê- 
nio. Se uma fórmula simples é requerida, o íon hidrônio em água é mais bem represen- 
tado como HO; (2). Estudos em fase gasosa de aglomerados de água usando espec- 
trometria de massa indicam que uma gaiola de 20 moléculas de H,O podem condensar 
ao redor de um íon H,O* em um arranjo regular dodecaédrico pentagonal, resultando 
na formação das espécies H'(H,0),,.' Como estas estruturas indicam, a descrição mais 
apropriada de um próton na água varia de acordo com o meio e o experimento levadas 


“em consideração. 


Um ácido de Bronsted é um doador de próton e uma base de Bronsted é um receptor de pró- 
ton. Uma representação simples de um íon hidrogênio em água é como um íon hidrônio po- 
liatômico, HO”. 


5.1 Equilíbrio de transferência de próton em água 
A transferência de próton entre ácido e bases é rápida em ambas as direções; assim, о 
equilíbrio dinâmico - 


HF(aq) + H,0() == H,O*(aq) + F (aq 


H,O(1) + NH (aq) == NH, (аа) + OH (aq) (1) 


fornece uma descrição mais completa do comportamento do ácido HF e da base NH, 
em água do que somente a reação direta. A característica central da química ácido-ba- 
se de Brønsted em solução aquosa é que rapidamente atinge o equilíbrio de transferên- 
cia de próton; concentremo-nos neste aspecto. 


(a) Ácidos e bases conjugadas 

A simetria de cada uma das reações direta е inversa na equação 1, que dependem da 
transferência de próton de um ácido para uma base, é expressa escrevendo-se o equi- 
líbrio de Brgnsted geral como 


Ácido, + Base, «== Ácido, + Base, (2) 


A espécie Base, é chamada de base conjugada do Ácido,, e Ácido, é o ácido conju- 
gado da Base,. À base conjugada de um ácido é a espécie gerada após a perda de um 
próton. O ácido conjugado de uma base é a espécie formada quando um próton é ga- 
nho. Então, Е é a base conjugada de HF e Н,О” é o ácido conjugado de H,O. Não há 
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АМ. Castleman, S. Wei, е Z. Shi, J. Chem. Phys. 94, 3268 (1991). 
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distinção fundamental entre um ácido e um ácido conjugado, ou entre uma base e uma 
base conjugada: um ácido conjugado é um outro ácido e uma base conjugada é uma 
outra base. 


Quando uma espécie doa um próton, ela torna-se ита base conjugada; quando uma espé- 
cie ganha um próton, ela torna-se um ácido conjugado. Ácidos e bases conjugados estão 
em equilíbrio em solução. 


DRACENA SOS Ea CE LORENA CLIC CL ке ейеееееееееееееевееевеве%04006000466006ы6%6066Ы6.Шшы бө бе зекеттен 


Exemplo 5.1 Identificando ácidos e bases 


Identifique o ácido de Brgnsted e sua base conjugada nas seguintes reações: 
(a) HSO¿(aq) + OH (aq) —— HO(]) + SO; (ag) 
(b) РО; (aq) + H,O(1) —> НРО; (aq) + ОН (ag) 


Resposta: (a) O íon hidrogenossulfato, HSO,, transfere um próton ao hidróxido; por- 
tanto ele é ácido, e o íon SO; produzido é sua base conjugada. (b) A molécula de H,O 
transfere um próton ao íon fosfato que atua com uma base; então, H,O é o ácido, e o 
íon ОН é sua base conjugada. 5 


%8%%8866880%666ө46666Ш6Ы066.ЫЫ6Ы0Ы66ы Л ОТК 66 ө се өзе ЛЛ 


Teste seus conhecimentos 5.1 Identifique o ácido, a base, о ácido 
conjugado e a base conjugada nas reações: 

(a) НМО,(аа) + Н.0() --->Н;О (ад) + NOs(ag), 

(о) СО; (aq) + Н,О() — HCOs(aa) + OH (ag), 

(с) NHa(ag) + HS(aq) —— МЫ, (ад) + HS (ад). 


Porro src rr rar rra raras oro блея азе жее ANE OS oran oro Or UU rr raro roca азы» 


(b) As forças dos ácidos de Bronsted 
A força de um ácido de Brgnsted, tal como HF, em solução aquosa é expressa pela sua 


constante de atividade (ou “constante de ionização ácida”), K,: 


+ = 
HF(aq) + Н,О => H,O*(aq) +F (aq) К, = Ea | | (3) 


Nesta definição, [X] simboliza o valor numérico da concentração molar das espécies 
X (assim, se a concentração molar das moléculas de HF é de 0,001 mol L”, então 
[HF] = 0,001).* Um valor de K, <1 implica que a retenção do próton pelo ácido é fa- 
vorecida. O valor experimental de K, para o fluoreto de hidrogênio em água é 3,5 x 
107, indicando que, sob condições normais, somente uma fração muito pequena de 
moléculas de HF estão desprotonadas em água. A fração real desprotonada pode ser 
calculada em função da concentração ácida a partir do valor numérico de K, como des- 
crito em qualquer texto químico introdutório.” 

O equilíbrio de transferência de próton característico de uma base, tal como NH,, 
em água, pode também ser expresso em termos de uma constante de equilíbrio, a cons- 
tante de basicidade, К\: 


_ ЧН ШОН”) 


МН, (ад) + Н,О@) == МН (аа) + ОН (aq) К, = NH.) (4) 
` 3 


Se K, <1, a base é um receptor de próton fraco e seu ácido conjugado está presente 
em baixa abundância em solução. O valor experimental de K, para a amônia em água 
> 5,» 5 > des x Ра 

é 1,8 x 10”, indicando que, sob condições normais, somente uma pequena fração de 


2 Em um trabalho preciso, К, é expresso em termos da atividade de X, а(Х), sua concentração efetiva ter- 


modinâmica. 
3 Consultar, por exemplo, P.W. Atkins e L.L. Jones, Chemistry: molecules, matter, and change. W.H. Freeman 


et Co, New York (1997). 
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moléculas de NH, estão protonadas em água. De forma similar ao cálculo do ácido, a 
fração real de base protonada pode ser calculada a partir do valor numérico de K,. 

Devido ao fato de que a água é anfiprótica, um equilíbrio de transferência de pró- 
ton existe mesmo na ausência de ácidos e de bases. A transferência de próton de uma 
molécula de água para outra é chamada de autoprotólise (ou “auto-ionização”). A ex- 
tensão da autoprotólise e a composição da solução no equilíbrio é descrito pela cons- 
tante de autoprotólise da água, K,: 


2H,0() == H,0'(aq) + ОН (ag) K,=[H,0"][0H] (5) 


O valor experimental de K, é 1,00 x 107" а 25°C, indicando que somente uma fração 
muito minúscula de moléculas de água está presente como íons em água pura. 

Um papel importante para a constante de autoprotólise de um solvente é que ela 
capacita-nos a expressar a força de uma base em termos da força de seu ácido conju- 
gado. Então, o valor de K, para o equilíbrio na equação 4 está relacionado ao valor de 
K, para o equilíbrio 


NHi(ag) + H,0() ===> Н,О аа) + NH; (ag) 
por: 
KK, = К, Ў қ (6) 


Esta relação pode ser verificada multiplicando-se as duas expressões pela constante de 
acidez do NH; e pela constante de basicidade do NH,. Conclui-se, pela equação 6, que 
quanto maior o valor de Къ, menor o valor de К.. Isto é, quanto mais forte for a base, 
mais fraco será seu ácido conjugado. Uma outra conclusáo é que as forgas dos ácidos 
podem ser informadas em termos das constantes de acidez de seus ácidos conjugados. 

. Devido ao fato de as concentrações molares e as constantes de acidez se espalham 
por muitas ordens de grandeza, parece conveniente reportá-los como seus logaritmos 
comuns (logaritmos de base 10) usando: 


pH = -log [H,0'] рК = -log К (73. 


onde К pode ser qualquer uma das constantes que introduzimos. А 25°C, por exemplo, . 
рК, = 14. Assim, a partir dessa definição е da relação na equação 6: 


pK, + PK, = рК, | | (8) 


Uma expressão similar se aplica às forças de ácidos conjugados е de bases em qual- 
quer solvente, рК, 


sol" 

A força de um ácido de Bronsted é medida pela sua constante de acidez, e a força de uma 
base de Bronsted é medida pela sua constante de basicidade. Quanto mais forte for a ba- 
se, mais fraco será seu ácido conjugado. 


(c) Ácidos e bases fortes e fracos 


A Tabela 5.1 lista as constantes de acidez de alguns ácidos comuns e de ácidos conju- 
gados de algumas bases. Uma substáncia é classificada como ácido forte se o equilí- 
brio de transferéncia de próton encontra-se fortemente a favor da doagáo para a água. 
Então, uma substância com pK, < O (correspondendo a K, > 1 e normalmente a 
K, > 1) é um ácido forte. Tais ácidos são normalmente considerados como sendo to- 
talmente deprotonados em solução (mas nunca deve ser esquecido que isto é somente 
uma aproximação). 

Por exemplo, o ácido clorídrico é considerado uma solução de íons hidrônios e de 
íons cloretos, e uma concentração desprezível de moléculas de НСІ. Uma substância 
com рк, > 0 (correspondendo a K, < 1) é classificada como ácido fraco; para tais es- 
pécies, o equilíbrio de transferência de próton encontra-se a favor do ácido não-ioni- 
zado. Fluoreto de hidrogênio é um ácido fraco em água, e o ácido fluorídrico consiste 
de fons hidrónios, íons fluoretos, e uma alta proporção de moléculas HF. 
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Tabela 5.1 Constantes de acidez para espécies em solução aquosa a 25°С 
cms A ESSES e o 


Ácidos HA А К, PK, 
lodídrico HI г 10" -11 
Perclórico HCIO, CIO; 107% -10 
Bromídrico HBr Br 10º -9 
Clorídrico НСІ cr 107 -7 
Sulfúrico н,50, HSO; 10? -2 
fon hidrónio HO" H,O 1 0,0 
Clórico HCIO, cio; 107 

Sulfuroso H,SO, HSOs 1,5x 10° 1,81 
fon hidrogenossulfato HSO; 502 1,2x 10? 1,92 
Fosfórico oo H¿PO, Н,РО; 7,5х10° 2,12 
Fluorídrico HF F 3,5 x10% 3,45 
fon piridínio HO¿H¿N* C¿H¿N 5,6x 10% . 5,25 
Carbónico H,CO, HCO; 4,3 x 107 6,37 
Sulfídrico HS Hs” 9,1x 107 7,04 
Ácido bórico” B(OH); B(OH); 7,2х107% 9,14 
fon amônio NH; NH, 5,6 x 10º 9,25 
Cianídrico - HCN CN” 4,9x 107º 9,31 
fon hidrogenocarbonato HCO; соғ 48x10" 10,32 
Íon hidrogenoarsenato HASOF? AsO? 30x 102 11,53 
fon sulfeto Hs” 5% 111x107 19 
(оп hidrogenofostato НРО РО" 2,2х107 12,67 
fon dihidrogenofosfato Н,РО; НРО? 62х107% 7,21 


Ке) equilíbrio de transferência de próton é В(ОН),(аа) + 2 H,O(I) == H,O* (aq) + В(ОН); (аа). 


Uma base forte é uma espécie que está totalmente protonada em água. Um exemplo é 

o íon óxido, О», o qual é imediatamente convertido em íons OH em água. Uma base 

fraca está apenas parcialmente protonada em água. Um exemplo é NH,, que está pre- 

sente quase que totalmente como moléculas de NH, em água, сот uma-pequena pro- 

porção de fons МҮН. A base conjugada de qualquer ácido forte é uma base fraca, pois 
“é termodinamicamente desfavorável para tal base aceitar um próton. | 


- Um ácido ou uma base é classificado como fraco ou forte de acordo com o valor de sua cons- 
tante de acidez. Há uma relação recíproca entre as forças dos ácidos e bases conjugadas. 


(d) Ácidos polipróticos 

Um ácido poliprótico é uma substância que pode doar mais do que um próton. Um 
exemplo é o sulfeto de hidrogênio, Н,5, um ácido diprótico. Para um ácido diprótico, 
há duas doações de prótons sucessivas e duas constantes de acidez: 


H,S(aq) + H,0(1) == HS (aq) + H,O“(ag) К, = so 


-ІН,07187| 


HS (aq) + Н,О@) == S™ (aq) +H,0'(aq) Ko [HS] 


A partir da Tabela 5.1, K, = 9,1 x 107 (pK, = 7,04) e K =10"” (pK, = 19). A segun- 
da constante de acidez, K,,, é quase sempre menor do que K, (e consegientemente 
PK, é geralmente maior do que pK,). O decréscimo em К, é compatível com um mo- 
delo eletrostático do ácido, no qual, na segunda desprotonação, um próton deve se se- 
parar de um centro com uma carga mais negativa do que na primeira desprotonação. 
Como um trabalho eletrostático adicional deve ser realizado para remover о próton 
carregado positivamente, a desprotonação torna-se menos favorável. 
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А representação mais evidente das concentrações das espécies que são formadas 
em um equilíbrio de transferência de próton sucessiva de ácidos polipróticos é um dia- 
grama de distribuição. Em tal diagrama, a fração, о(Х), de uma espécie especificada 
X é representada graficamente em função do pH. Considere, por exemplo, o ácido tri- 
prótico H,PO,, que libera três prótons em ѕедйёлсіа рага dar H,PO,, НРО; e РО”. О 
diagrama na Figura 5.1 mostra a fração de cada uma dessas espécies como uma fun- 
ção do pH; para a fração de moléculas Н;РО,, por exemplo. 


| [H,PO,] 
[H,Po, ] +[H,PO; ]+[HPO;" | + [Po] 9) 


o(H;PO,)= 


А variação de ot com o pH revela a importância relativa de cada ácido e de sua base 
conjugada em cada pH. Reciprocamente, o diagrama indica o pH da solução que con- 
tém uma fração particular das espécies. Vemos, por exemplo, que se pH < pK,, Cor- 
respondendo a concentrações altas de íon hidrônio, então a espécie dominante é a mo- 
lécula de H,PO, totalmente protonada. Entretanto, se pH > pK,,, correspondendo a 
concentrações baixas de fon hidrônio, então a espécie dominante é o íon POF total- 
mente desprotonado. As espécies intermediárias são dominantes a valores de pH que 
se encontram entre os valores de pK, dominantes. 

Um ácido poliprótico perde prótons em etapas sucessivas, e as desprotonações sucessivas 


são menos favoráveis; um diagrama de distribuição resume como a fração de cada espécie 
presente depende do pH da solução. 


Figura 5.1 О diagrama de distribuição para as várias formas do ácido triprótico, ácido fosfórico, 
em função do pH. 


5.2 Nivelamento de solvente 

Um ácido que é fraco em água pode parecer forte em um solvente que é um receptor 
de próton mais forte, e vice-versa. Realmente, em solventes suficientemente básicos 
(como amônia líquida), pode não ser possível organizar uma série de ácidos de acordo 
com suas forças, porque todos eles estarão totalmente desprotonados. Da mesma ma- 
neira, bases que são fracas em água podem parecer fortes em um solvente mais forte- 
mente doador de próton (como ácido acético anidro). Pode não ser possível organizar 
uma série de bases de acordo com sua força, porque todas estarão completamente pro- 
tonadas em solventes ácidos. Agora, veremos que a constante de autoprotólise de um 
solvente tem um papel decisivo na determinação do intervalo de força ácida e básica 
que pode ser distinguido para as espécies nele dissolvidas. 
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Qualquer ácido mais forte do que Н,О” em água doa um próton para a água e for- 
ma H,o”. Conseqiientemente, nenhum ácido significantemente mais forte do que H,O* 
pode permanecer protonado em água. Nenhum experimento conduzido em água pode 
assegurar qual é o ácido mais forte entre HBr e HI, porque ambos transferem totalmen- 
te seus prótons para originar Н,О“. Com efeito, soluções de ácidos fortes HX e НҮ se 
comportam como se elas fossem soluções de íons Н,О“, independentemente de HX ser 
de forma intrínseca, mais forte do que НҮ. Deste modo, diz-se que a água possui um 
efeito de nivelamento que coloca todos os ácidos mais fortes abaixo da acidez do 
H,O”. Para distinguir as forças de tais ácidos, podemos usar um solvente menos bási- 
co. Por exemplo, embora o HBr e o HI tenham força ácida indistinguível em água, em 
ácido acético o HBr e o HI comportam-se como ácidos fracos e suas forças podem ser 
distinguidas. Desta forma, conlui- se que o HI é um doador de próton mais forte do que 
o HBr. 

O efeito de nivelamento ácido pode ser expresso em termos do рк, do ácido. Um 
ácido tal como HCN dissolvido em um solvente, HSol, é classificado como forte se 
рк, < 0, onde К, é a constante de acidez do ácido no solvente Sol: 


[H,Sol*][CN”] 


10 
[HCN] o 


HCN(sol) + HSol(l) == H,Sol*(sol) + CN (sol) К, = 


Isto é, todos os ácidos com pK, < O (correspondendo a K, > 1) mostram a acidez do 
H,Sol* quando eles são dissolvidos em um solvente HSol. 

Um efeito análogo pode ser encontrado para bases em água. Qualquer base que é 
forte o suficiente para sofrer uma protonação completa pela água produz um íon OH” 
para cada molécula de base adicionada. A solução comporta-se como se ela contives- 
se íons ОН. Deste modo, não podemos distinguir o poder de aceitação de prótons de 
tais bases, e dizemos que elas estão niveladas a uma força comum. Realmente, o íon 
OH é a base mais forte que pode existir em água, porque qualquer espécie que é um 
receptor de próton mais forte imediatamente forma íons ОН por transferência de pró- 
ton da água. Por esta razão, não podemos estudar NH, ou СН; em água dissolvendo 
amidas de metais alcalinos ou metilas porque ambos os ânions geram íons OH e são 
totalmente protonados а NH, e a CH,: 


KNH,O) +H,0(1) — K'(ag) + OH (aq) + NH. (20) 
Li (CHAS) + 4H,00d ——>4 Li" (aq) + 40H (aq) + 4 CH((g) 


O efeito nivelador da base pode ser expresso em termos de pK, da base. Uma base dis- 
solvida em HSol é classificada como forte se рК, < 0, onde К, é a constante de basici- 
dade da base em HSol: 


ГМН 18017] 


(11) 
INH,] 


NH;(sol) + HSol(l) == NHi(sol) + Sol (sol) К, = 


Isto é, todas as bases com рК, < O (correspondendo a К,>1) comportam-se como Sol. 
no solvente HSol. Agora, porque pk, + pK, = PK, este critério para o nivelamento po- 
de ser expresso como segue: todas as bases com рк, > рК, „сотропат-ѕе como Sol. 
no solvente HSol. 

Segue desta discussão de ácidos e de bases em um solvente comum HSol que, por- 
que qualquer ácido é nivelado se рК < 0 em HSol e qualquer base é nivelada se рК, > 
PK, no mesmo solvente, então a “janela” de forças que não são niveladas no solvente 


é de pK, = Oaté o pk. Para a água, pK, = 14. Para amônia líquida, o equilíbrio de au- 
toprotólise é: 


2NHx(D, МН ат) + МН аш) рк, = 33 


(O “am” significa solução em amônia líquida). Assim, ácidos e bases são discrimina- 
dos muito menos em água do que se elas estivessem em amônia. As janelas de discri- 
minação de vários solventes são mostradas na Figura 5.2. A janela para o dimetilsulfó- 
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Figura 5.2 A janela de discriminação ácido-base de uma variedade de solventes. Ет сада ca- 
so, a largura da janela é proporcional à constante de autoprotólise, pK, do solvente. 


xido (DMSO, (CH,),SO) é larga porque PK mo = 37. Conseqiientemente, DMSO pode 
ser usado para estudar alguns dos outros solventes mostrados na ilustração. Uma razão 
é a alta permissividade relativa (constante dielétrica) da água, a qual favorece a forma- 
ção de íons H,O* e ОН. 


Um solvente com uma grande constante de autoprotólise pode ser usado para discriminar 
entre um intervalo amplo de forças do ácido e da base. 


Tendências periódicas em acidez de Bronsted 


De agora em diante concentraremos nossa atenção nos ácidos е nas bases de Brgnsted 
em água. A maior classe de ácidos em água consiste de espécies que doam prótons de 
um grupo —OH ligado a um átomo central. O próton doável desta espécie é chamado 
de próton ácido, para distinguir dos outros prótons que podem estar presentes na mo- 
lécula, tais como os prótons metílicos não-ácidos em CH,COOH. 

Há três classes de ácidos a considerar: 


1 Um aquo-ácido, no qual um próton ácido está em uma molécula de água coorde- 
nada a um íon metálico central. 


Е(ОН,)(а9) + Н,О() == E(OH) (aq) + Н,Оқаа) 
Um exemplo é 

ГЕ(ОН,) 1 (aq) + HO) ——> [Ее(ОН,),(ОН)] (ag) + Н,О*(ад) 
O aquo-ácido, o íon hexaaquoferro(III), é mostrado em (3). 


2 Um hidroxo-ácido, no qual o ácido protônico está no grupo hidroxílico sem um 
grupo oxo vizinho (--О). 


Um exemplo é o Si(OH), (4), que é importante na formação de minerais. 


3 Umosxo-ácido, no qual o próton ácido está no grupo hidroxila com um grupo охо 
ligado ao mesmo átomo. 
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Ácido sulfúrico, Н,50, (O,S(OH)»; (5)), é um exemplo de um oxo-ácido. As três clas- о o 
ses de ácidos podem ser consideradas como estágios sucessivos na desprotonação de | 
um aquo-ácido: qa ? ZOH 
H,O—E—0H, “SE ,Hgo—E— on» —E HO—E= 05 он 
e 5 
Aquo-ácido Hidroxo-ácido Oxo-ácido О КЫ" 
Um exemplo destes estágios sucessivos é fornecido por um metal do bloco d em um 
estado de oxidação intermediário, tal como Ru(IV): 
OH 
он, 1% он T> o Т 
| a ән? Sul ж -Ht | Ж 5 H,80, 
ИМ и | y + Y“ ys 
он, OH OH 


Os aquo-ácidos são característicos de átomos centrais em estados de oxidação baixos, 
de metais dos blocos s e p, e de metais situados à esquerda do bloco p. Os oxo-ácidos 
são normalmente encontrados onde o elemento central encontram-se em estado de oxi- 
dação alto. Um elemento situado à direita do bloco p, em um de seus estados de oxi- 
dação intermediários, também pode produzir um oxo-ácido (НСІО, é um exemplo). 


Aguo-ácidos , hidróxo-ácidos, е oxo-ácidos são típicos de regiões específicas da tabela pe- 
riódica, como detalhado a pouco. 


5.3 Tendências periódicas na força de aquo-ácidos 


As forças de aquo-ácidos tipicamente aumentam com o aumento da carga positiva do 
íon metálico central e com o decréscimo do raio iônico. Esta variação pode ser racio- 
nalizada em alguma extensão em termos de um modelo iônico, no qual o cátion metá- 
lico é representado por uma esfera carregada de cargas positivas z. Na fase gasosa, pK, 
é proporcional ao trabalho de afastar um próton até o infinito a partir de uma distância 
igual à soma dos raios iônicos, ғ,, e o diâmetro de uma molécula de água, а^ Devido 
ao fato de que os prótons são mais facilmente removíveis de uma vizinhança de cátions 
de alta carga e pequeno raio, o modelo prediz que a acidez aumentaria com o aumen- 
to de z e com o decréscimo em ғ,, muito grosseiramente com o parâmetro eletrostáti- 
соб- cr, + d). As tendências que este modelo prediz para a fase gasosa também se- 
rá aplicado como solução se os efeitos de solvatação foram razoavelmente constantes. 
A validade do modelo iônico de forças ácidas podem ser julgados a partir da Figu- 
ra 5.3. Íons aquosos de elementos que formam sólidos iónicos (principalmente aque- 
les do bloco s) apresentam valores de pK, bem descritos pelo modelo iônico. Vários 
íons do bloco d (tais como Fe” e cr» encontram-se razoavelmente próximos à mes- 
ma linha reta, mas muitos íons (em especial aqueles com baixo pK,, correspondendo а 
uma força ácida alta) desviam-se marcadamente dela. Este desvio indica que os íons 
metálicos repelem mais fortemente o próton que está saindo do que é previsto pelo 
modelo iônico. Este aumento de repulsão pode ser racionalizado supondo-se que a car- 
ga positiva do cátion não está totalmente localizada no íon central, mas deslocalizada 
sobre os ligantes e, consegiientemente, mais próxima ao próton que está saindo. A des- 
localização é equivalente à atribuição de covalência à ligação E—O. Realmente, a cor- 
relação é pior para íons que estão dispostos a formar ligações covalentes. E 46 8 1б рТ 1 p Es 
Para os últimos metais do bloco d e do bloco p (tais como Cu” e Sn”, respectiva- E 
mente), as forças dos aquo-ácidos são muitos maiores do que o modelo iônico prediz. 


Figura 5.3 А correlação entre a constante 
f de acidez e o parâmetro eletrostático E dos 
íons aquosos. Observe que somente os ions 
“duros” com cargas baixas seguem a corre- 
lação; todos os outros são mais ácidos do 
que a correlação sugere. 


Esta relação surge do pK, х д.6 junto com a identificação de AG e o trabalho elétrico; assim, рКа х 
ЖЕТЕ 
elétrico. 
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Para estas espécies, a ligação covalente é mais importante do que a ligação iônica e o 
modelo iônico não é realístico. À sobreposição entre os orbitais metálicos e os orbitais 
de um oxigênio ligante aumenta da esquerda para a direita ao longo de um período. Ela 
também aumenta para baixo em um grupo; assim, os íons aquosos de metais mais pe- 
sados do bloco d tendem a ser ácidos mais fortes. 


As forças de íons aquosos tipicamente aumentam com o aumento da carga positiva do íon 
metálico central e com o decréscimo no raio iónico. Exceções normalmente se devem aos 
efeitos de ligação covalente. 


Exemplo 5.2 Avaliando as tendências nas forças de aquo-ácidos 
Avalie a tendência na acidez [Fe(OH;),J” < [Ре(ОН,),] < [АКОН,),]“ = [He(0H,), 1” 


Resposta: O ácido mais fraco é o complexo Fe”, por causa de seu raio relativamente 
grande e de sua carga baixa. O aumento da carga para 3+ aumenta a força ácida. A 
maior acidez do АГ“ se deve а seu raio menor. O íon anómalo na série é o complexo de 
Hg”. Este complexo reflete o fracasso do modelo iônico; neste complexo, há uma gran- 
de transferência de carga positiva ao oxigênio como resultado da ligação covalente. 


.%%%»»% еее өзек геге os %%%%%92%60%өөөө ее ае өш өт ет» 4.:........ Desse n DU UnC sen eras an as on one carte vero asas 


Teste seus conhecimentos 5.2 Organize os seguintes fons em ordem 
crescente de acidez: : [Na(OH;) T [5с(Он, Je, Mn(OH»)s]”, Ni(OH, ЛЕ jo 


5.4 Oxo-ácidos simples 

Os oxo-ácidos simples sáo os ácidos mononucleares, que contém um átomo do ele- 
mento de origem. Eles incluem H,CO,, HNO,, Н,РО, e H,SO,. Estes oxo-ácidos são 
formados pelos elementos eletronegativos do lado superior direito da tabela periódica 
e por outros elementos em estado de oxidação elevado (Tabela 5.2). Um aspecto inte- 
ressante na tabela é a ocorrência de moléculas planares B(OH),, H,CO, e HNO,, mas 
nenhum de seus análogos nos últimos períodos. Como vimos no Capítulo 3, a ligação 
T é a mais importante entre os elementos do Período 2; assim, seus átomos são mais 
prováveis de estarem em um plano. 


(a) Oxo-ácidos substituídos 

Um ou mais grupos —ОН de um oxo-ácido pode ser substituído por outros grupos pa- 
ra originar uma série de oxo-ácidos substituídos, que incluem ácido fluorossulfúrico, 
O,SF(OH), e ácido aminossulfúrico, O,S(NH,)OH (6). Pelo fato de que o flúor é alta- 
mente eletronegativo, ele retira elétrons do átomo central de S e confere ao S uma car- 
ga positiva efetiva maior. Como resultado, o ácido substituído é um ácido mais forte 
do que o О,5(ОН),. Outro substituinte receptor de elétrons é o СЕ,, como no ácido for- 
te o ácido trifluorometilsulfónico, СЕ;5О;Н (isto é, O,S(CF;)(OH)). Em contraste, о 
grupo NH,, que tem par eletrônico solitário, pode doar densidade eletrônica ао S pela 
ligação т. Esta transferência de carga reduz a carga positiva do átomo central е enfra- 
quece o ácido. 

Uma armadilha para os desavisados é que nem todos o oxo-ácidos seguem o pa- 
drão estrutural familiar de um átomo central rodeado pelos grupos OH e O. Às vezes, 
um átomo de H está ligado diretamente ao átomo central, como no ácido fosforoso, 
Н,РО,. O ácido fosforoso é de fato somente um ácido diprótico, a substituição resulta 
em uma ligação Р—Н (7) e conseqiientemente um próton monoácido. Esta estrutura é 
consistente com o espectro vibracional e de NMR, e a fórmula estrutural é ОРН(ОН),. 
А substituição para um grupo oxo (diferente de um grupo hidroxílico) também presen- 
ta uma mudança estrutural que pode ocorrer. Um exemplo importante é o íon tiossul- 
fato, 5,05 (8), no qual um átomo S substitui um átomo O de um íon sulfato. 
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Tabela 5.2 А estrutura e os valores de рКа de oxo-ácidos" 
TSE Ie NCIS E ta + 


p=0 p=1 p=2 p=3 
0 
HO — CI | | 
N D 
Hi Ho “он о “он É | 
36 -14 
он 0 О О 
a = | „© | | 
Si ео АЕ 
но уон но Don "O 0 07 \^он 07 Хон 
20 OH 20 ÒH ` o) 
10 2,1; 7,4; 12,7 - -2,0;1.9 -10 | 
о 
он 0 
но, | Ho, | IS EO 
Ho Dt –он НО 0н Аы A 
| “он | он k 0 
он on “0 
7,8112 157,0 281900 
o 
Үй | 
Ав > Se 
MAN HO So 
В но << Yon \ 
но < “он о - H 
9,11 23693115 26:8,0 


“ pé o número de átomos de O náo-protonados. 
1 VerTabela 5.1. 


Oxo-ácidos substituídos possuem forças que podem ser racionalizadas no que se refere ao 
` poder de retirar elétrons do substituinte; em poucos casos, um átomo Н monoácido 
está ligado diretamente ao átomo central de um oxo-ácido. 


(b) Regra de Pauling 


As forças observadas em oxo-ácidos mononucleares podem ser sistematizadas apli- 
cando-se duas regras semi-empíricas criadas por Linus Pauling: 


1 Parao oxo-ácido О,Е(ОН),, pk,=8-5p. 
2 Os valores sucessivos de рК, de ácidos polipróticos (aqueles com q >1), aumen- 
tam em 5 unidades para сада transferência de próton sucessiva. 


Os hidroxo-ácidos neutros com p = O têm рК, = 8, ácidos com um grupo oxo têm 
РК, = 3, е ácidos com dois grupos охо têm рК, = —2. Por exemplo, ácido sulfúrico, 
О,5(ОН), temp =2e q = 2, e pK, = —2 (significando um ácido forte). De forma seme- 
lhante, pK,, é predito ser + 3, o qual está razoavelmente próximo ao valor experimental 
de 1,9. А 

O sucesso destas regras simples pode ser medido pela inspeção da Tabela 5.2, па 
qual os ácidos estão agrupados de acordo com o valor de p, o número de grupos oxo. 
Que as estimativas são boas em torno de + 1 é agradavelmente surpreendente. A varia- 
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ção nas forças não é grande quando descemos em um grupo, e os efeitos complicados 
e talvez nulos das estruturas que se alteram permitem que as regras possam ser mode- 
radamente aplicadas. A variação mais importante ao longo da tabela periódica da es- 
querda para a direita e o efeito da mudança do número de oxidação são considerados 
pelo número de grupos oxo característicos dos ácidos moleculares. No Grupo 15/V, o 
número de oxidação +5 requer um grupo охо (como em ОР(ОН);) enquanto que no 
Grupo 16/VI o número de oxidação +6 requer dois (como em O,S(OH),). 


As forças de uma série de oxo-ácidos contendo um átomo central específico com um núme- 
ro variável de grupos oxo e hidroxílicos estão sintetizadas nas regras de Pauling, como foi 
exposto. 


(c) Anomalias estruturais 

Um uso interessante das regras de Pauling é detectar anomalias estruturais. Por exem- 
plo, o ácido carbônico, ОС(ОН),, é normalmente conhecido como tendo рК, = 6,4, 
mas as regras predizem рК. = 3. À baixa acidez anómala indicada pelo valor experi- 
mental é o resultado de tratar a concentração de CO, dissolvido como se todo ele fos- 
se H,CO,. Entretanto, no equilíbrio 


CO,(ag) + H,0(1) == OC(OH),(aq) 


somente cerca de 1% de CO, dissolvido está presente como OC(OH),; assim, a con- 
centração real de ácido é muito menor do que a concentração de CO, dissolvido. 
Quando esta diferença é considerada, o valor de pK,, verdadeiro é cerca de 3,6, como 
as regras de Pauling preduzem. 

O valor experimental рК, = 1,8 informado para o ácido sulfuroso, Н,5О,, sugere 
outra anomalia, esta vez atuando na direção oposta. De fato, estudos espectroscópicos fa- 
lharam para detectar a molécula OS(OH), em solução, e a constante de equilíbrio para 


SO,(ag) + H,0() == Н,50,(ад) 


é menor do que 10”. O equilíbrio de SO, dissolvido é complexo, e uma análise simples 


.é imprópria. Os fons que foram detectados incluem HSO; e 5,ОҒ, e há evidência para 


uma ligação S — H nos sais sólidos do fon hidrogenossulfito. 

Os valores de рК, de CO, e de SO, aquoso chamam a atenção para um ponto im- 
portante: nem todos os óxidos não-metálicos reagem totalmente com a água para for- 
mar ácidos. Monóxido de carbono é um outro exemplo: embora ele formalmente seja о 
anidrido do ácido fórmico, HCOOH, o monóxido de carbono de fato não reage com a 
água a temperatura ambiente para originar o ácido. O mesmo é verdadeiro para alguns 
óxidos metálicos: OsO,, por exemplo, pode existir como moléculas neutras dissolvidas. 


Em certos casos, notavelmente ет Н,СО,е ет H,SO,, uma fórmula molecular simples fal- 
seia a composição de soluções aquosas de óxidos não-merálicos. 


Identifique as fórmulas estruturais que são compatíveis com os seguintes valores de 
рК, H¿PO,, 2,12; Н,РО,, 1,80; H,PO,, 2,0. 


Resposta: Os trés valores estáo no intervalo em que a primeira regra de Pauling asso- 
cia a um grupo oxo. Esta observação sugere as fórmulas (OH),P=0, (ОН),НР--О, 
e (OB)H,P==0. A segunda e a terceira fórmulas são derivadas da primeira, substituin- 
do a ligação -ОН pela ligação —H no átomo de Р (como na estrutura 7). 
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5 Estudos espectroscópicos da solução do problema do sulfito foram realizados рог Н.Е. Соппіск е seus co- 
laboradores. Мег Inorg. Chem. 21 103 (1982) e 25, 2414 (1986). 


Teste seus conhecimentos 5.3 Prediga os valores de рК, de (a) H,¿PO,, 
(b) Н,РО;, (с) НРО“, Os valores experimentais são dados na Tabela 5.2. 
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5.5 Óxidos anidros 


Temos tratado os oxo-ácidos como derivados da desprotonação de seus corresponden- 
tes ácidos aquosos. Também é útil levar em consideração o ponto de vista oposto e 
considerar os aquo-ácidos e os oxo-ácidos como derivados da hidratação dos óxidos 
do átomo central. Esta abordagem enfatiza as propriedades ácidas e básicas dos óxidos 
e suas correlações com a localização do elemento na tabela periódica. 


(a) Óxidos ácidos e básicos 
Um óxido ácido é aquele que, sob dissolução em água, se liga a uma molécula de água 
e libera um próton para a vizinhança do solvente: 


CO,(g) + Н,О@) —— [ОС(ОН), (аад) 
[OC(OH),J(ag) + Н,О(1) == [О,С(ОН)] (ag) + H,O*(aq) 


Uma interpretação equivalente é que um óxido ácido é um óxido que reage com uma 
base aquosa (um álcali): 


CO,(g) + ОН (ag) — [O,C(OH)J (ag) 


Um óxido básico é um óxido para o qual um próton é transferido quando ele se dissol- 
ve em água: 


CaO(s) + Н,О() — Са? (aq) +2 ОН (aq) 


A interpretação equivalente neste caso é que um óxido básico é um óxido que reage 
com um ácido: 


CaO(s) + 2 H,0'(aq) — Ca” (ag) + 3 H,0(1) 


Pelo fato de o caráter óxido ácido e básico frequentemente correlacionar-se com outras 
propriedades químicas, um grande intervalo de propriedades pode de fato ser prevista 
a partir do conhecimento do caráter dos óxidos. Na maioria dos casos, as correlações 
seguem dos óxidos básicos sendo em grande parte iônico e dos óxidos ácidos sendo 
em grande parte covalente. Por exemplo, um elemento que forma um óxido ácido é 
provável que forme haletos voláteis, covalentes. Ao contrário, um elemento que forma 
um óxido básico é provável que forme haletos sólidos, iônicos. Em resumo, o caráter 
ácido ou básico de um óxido é uma indicação química para considerar-se um elemen- 
to metal ou náo-metal. 


Tipicamente, elemetos metálicos formam óxidos básicos e elementos não-metálicos for- 
mam óxidos ácidos. 


(b) Anfoterismo 
Um óxido anfótero é um óxido que reage com ácidos e bases. Então, o óxido de alu- 
mínio reage com ácidos e com álcalis: 


ALO;(s) +6 H,O*(aq) + 3 Н,О@) — 2 [АКОН,) 1”аа) 
ALO,(s) + 2 ОН (ag) + 3 Н„О@) — 2 [АКОН) J (ag) 
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A palavra “anfótero" é derivada da palavra grega usada para “ambos”. 
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Figura 5.4 Os elementos marcados com 
círculos têm óxidos anfóteros mesmo em 
seus estados de oxidação mais elevados. Os 
elementos marcados com caixa têm óxidos 
ácidos em seus estados de oxidação mais 
elevados e óxidos anfóteros em estados de 
oxidação mais baixos. 


Número de oxidação 


Básico 


Sc Ti V Cr Mn Fe Со М Cu Zn 


Figura 5.5 A influência do número de oxi- 
dação no caráter ácido-base de óxidos de 
elementos na primeira linha do bloco а. Os 
estados de oxidação ácidos principais são 
mostrados em sombreado escuro. Os esta- 
dos de oxidação básicos principais, em som- 
breado mais leve. Os estados de oxidação li- 
mitada pelas duas curvas são anfóteros. 


O anfoterismo é observado para elementos mais leves dos Grupos 2 e ІЗДІ), como em 
ВеО, ALO,, e Са,О, Ele é também observado para alguns dos elementos do bloco d 
em estados de oxidação elevados, tais como TiO, e V,O,, e alguns dos elementos mais 
pesados dos Grupos 14/1V e 15/V, como SnO, e Sb,O,. A Figura 5.4 mostra а locali- 
zação dos elementos que, em seus estados de oxidação característicos do grupo, pos- 
suem óxidos anfóteros. Eles localizam-se na fronteira entre os óxidos ácidos e os bá- 
sicos, e desta forma servem como um guia importante para o caráter metálico e não- 
metálico de um elemento. O início do anfoterismo correlaciona-se com um grau signi- 
ficativo de caráter covalente nas ligações formadas pelos elementos, seja porque o íon 
metálico é fortemente polarizante (como para o Be) seja porque o metal está polariza- 
do pelo átomo de oxigênio ligado a ele (como para o Sb). 

Um assunto importante no bloco d é o número de oxidação necessário para o an- 
foterismo. A Figura 5.5 mostra o número de oxidação para que um elemento localiza- 
do na primeira linha do bloco d tenha um óxido anfótero. Vemos que, à esquerda do 
bloco, do titânio ao manganês e talvez ao ferro, o estado de oxidação +4 é anfótero 
(com valores mais altos na extremidade ácida e valores mais baixos da extremidade 
básica). À direita do bloco, o anfoterismo ocorre em números de oxidação mais baixos: 
os estados de oxidação +3 para o cobalto e o níquel e +2 para o cobre e o zinco são 
completamente anfóteros. Não existe um modo simples de predizer o início do anfote- 
rismo. Entretanto, presumivelmente reflete a habilidade do cátion metálico para pola- 
rizar os íons óxidos que o rodeiam - isto é, introduzir covalência à ligação metal-oxi- 
gênio. O grau de covalência tipicamente aumenta com o estado de oxidação do metal. 


А fronteira entre os metais e os não-metais na tabela periódica se caracteriza pela forma- 
ção de óxidos anfóteros; o anfoterismo também varia de acordo com o estado de oxidação 
do elemento. 
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Ехетріо 5.4 Usando acidez de óxido em análise qualitativa 

Em um sistema tradicional de análise qualitativa, uma solução de íons metálicos é oxi- 
dada e então amônia aquosa é adicionada para elevar o pH. Os íons Ее”, Ce”, AI”, 
Cr” e V* precipitam-se como óxidos hidratados: A adição de H,O, e NaOH torna a 
dissolver os óxidos de alumínio, de cromo e de vanádio. Discuta estas etapas е em rela- 
ção à acidez dos óxidos. 


Resposta: Quando o número de oxidação é +3, todos os óxidos metálicos são suficien- 
temente básicos para serem insolúveis em uma solução de pH = 10. O alumínio (Ш) é 
anfótero e torna a dissolver-se em base forte para originar íons aluminato, ГАҚОН) 7. 
O vanádio (III) e o cromo (III) são oxidados pela H,O, para originar íons vanadilos, 
[vOJ%, e íons cromatos, [CrO є] que são os ânions derivados dos óxidos ácidos V,O, 


e СГО,, respectivamente. 


Teste seus conhecimentos 5.4 Se íons titânio (IV) estivessem presentes 
na amostra, como eles se comportariam? 
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5.6 Formação de compostos polioxo 


Um dos aspectos mais importantes da reatividade de ácidos contendo o grupo O—H é 
a formação de polímeros a partir de reação de condensação. A formação de policá- 
tions, a partir de cátions simples aquosos, ocorre com a perda de íons Н,О“: 


2 [АКОН.), (аа) — (Н,О),АКОН)АКОН,), (аа) + HO (ag) 


A formação де poliánion, a partir de oxo-ânions, ocorre pela protonação de um átono 
de O e sua saída como Н,О: 


2 [CrO J (aq) + 2 H,0'(aq) — [О,СтОСгО,] (аа) + 3 H,0() 


А importância dos ânions polioxo pode ser julgada pelo fato de que eles respondam 
pela maior parte da massa de oxigênio na crosta terrestre, pois incluem quase todos os 
minerais silicatos. Eles também incluem os polímeros fosfatos (tal como ATP), usados 
para armazenar energia em células vivas. Os silicatos são tão importantes que eles se- 
rão tratados separadamente (Capítulo 10). 


Ácidos contendo o grupo OH podem formar polímeros a partir de reação de condensação; 
a formação de policátion a partir de cátions simples aquosos ocorre com a perda de Н.О”, 


$ 


(a) Polimerização de íons aquosos a policátions 


À medida que o pH de uma solução é elevado, geralmente os íons aquosos de metais 
que têm óxidos básicos ou anfóteros sofrem polimerização e precipitação. Uma apli- 
cação é em separação de íons metálicos, porque a precipitação ocorre quantitativamen- 
te a um pH característico de cada metal. 

Com exceção do Ве” (que é anfótero), os elementos dos Grupos 1 е 2 não têm es- 
pécies importantes em solução além dos fons aquosos M'(aq) e M” (aq). Em contras- 
te, a química dos elementos em solução torna-se muito rica à medida que a região an- 
fótera da tabela periódica toma-se próxima. Os dois exemplos mais comuns são polí- 
meros formados pelo Ғе(Ш) e pelo АҚШ), ambos abundantes na crosta terrestre. Em 
soluções ácidas, ambos formam hexaaquoíons octaédricos, [AMOR e 
[Fe(0H,),]”. Em soluções de pH > 4, ambos precipitam-se como óxidos hidratados 
gelatinosos: 


[Ре(ОН,), (@9) + (3 + л)Н,О@) —> Fe(OH); . пН,О(ѕ) + 3 Н,О*(а4) 
ГАҚОН,) (ад) + (3 + л)Н,О() ---> А(ОН),. nH,O(s) + 3 Н,О ад) 


Os polímeros precipitados, que são frequentemente de dimensões coloidais. cristali- 
zam lentamente para estabilizar as-formas minerais. | 

O alumínio e o ferro comportam-se de maneira diferente a pH intermediário. na 
região entre a existência dos íons aquosos e a ocorrência de precipitação. Relativamen- 
te poucas espécies de ferro têm sido caracterizadas, mas espécies conhecidas incluem 
os dois monômeros (9) e (10), um dímero(11), e um polímero contendo cerca de 90 
átomos de Fe. Ao contrário, о АКШ) forma uma série de cátions poliméricos discre- 
tos, onde a unidade monomérica consiste de um íon central Al” rodeado tetraédrica- 
mente por quatro átomos de O (12). Um cátion polimérico “simples” desta espécie é 
[АІО(АКОН),) „]““, com uma carga média de +0,54 por átomo de Al. Observe a es- 
trutura mostrada na Figura 5.6, onde as unidades AlO, estão representadas como blo- 


H,O 2+ 
1]. ' H,O | 


H,O H,O 


10 [Fe(0H;),(OH);]* 11 [Fe жонды 
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estrutura do ion (АО, 
95 АЮ, representa- 
o redor do tetraedro 


‹ а unidade AlO,. 
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Figura 5.7 A variação da solubilidade do 
AlO, com o pH expressa como a concentra- 
ção total do Al. Na região extrema ácida, o 
alumínio está presente como [AI(OH,),]”. Na 
região extrema básica, ele está presente co- 
mo (АҚОН),Г. 


H,O 
HO 
13 [vo,(0H,)4] 
dE 
oi 
O 0 
14 (503 
15 [P,0,17 


cos octaédricos empacotados ао redor do tetraedro central; o íon Ее” maior não se 
ajusta tão bem em tal estrutura. Este policátion particular de AI” com 13 átomos de Al 
inibe o crescimento de plantas a um décimo da concentração de Al”(ag). Hoje, acre- 
dita-se que os policátions podem ser as espécies tóxicas mais importantes lixiviadas 
pela chuva ácida em lagos e solos. Estudos usando RMN de А] mostram que o poli- 
cátion de 13-A] é uma espécie de alumínio predominante em solos orgânicos ácidos.” 

A vasta estrutura de rede de polímeros de alumínio, nitidamente empacotadas em 
três dimensões, contrasta com os polímeros lineares de seu análogo ferro. Os policá- 
tions de alumínio e íons similares são usados construtivamente no tratamento de água, 
para precipitar ânions (tal como F } que estão presentes como poluentes em efluentes 
de plantas de refino de alumínio. 

À medida que o pH é elevado, fons Н” são arrancados desses policátions e deste 
modo a carga total nos cátions é reduzida. O pH onde a carga total é zero é conhecido 
como ponto de carga zero. Pelo fato de que o Ее(Ш) e o АКШ) formam óxidos anfó- 
teros, aumentando o pH a um valor suficientemente alto, torna-se possível a re-disso- 
lução de seus óxidos como ánions (Figura 5.7). 


lons aquosos de metais que têm óxidos básicos geralmente sofrem polimerização е preci- 
pitação à medida que o pH de sua solução é elevado. Para íons anfóteros, o precipitado re- 
dissolve, no caso de pH alto. 


(b) Polioxoânions 
Os polioxoânions são formados quando base é adicionada a soluções aquosas de íons 
do bloco d ou de óxidos em estados de oxidação altos. Tal polimerização é importante 
рага V(V), Mo(VD, W(VD, e (menos) para Nb(V), Ta(V) е Cr(VI); ver Seção 9.7. 
Uma solução formada pela dissolução do óxido anfótero V,O, em uma solução forte- 
mente básica é incolor, e a espécie dominante é o íon tetraédrico [VO Д” (o análogo do 
íon incolor PO. Á medida que o pH é elevado pela adigáo de mais base, a solugáo 
passa por uma série de cores mais intensas, do laranja ao vermelho. Esta sequência in- 
dica uma série complexa de condensações e de hidrólises que produzem íons incluin- 
до [V,0, 1º, [V,¿O,J”, [V,0 JO, [IHV 028] e [H,V,¿0,]” (ver Seção 9.7). O aumen- 
to sucessivo na carga iônica média por átomo de V é observado à medida que o poliá- 
nion cresce. A solução fortemente ácida é de cor amarelo-pálido e contém o íon hidra- 
tado хо, (13). Os polioxoânions também são formados por alguns não-metais, mas 
suas estruturas são diferentes daquelas de seus análogos metálicos de bloco d. As es- 
pécies comuns em solução são anéis e cadeias. Como já observado, os silicatos são 
exemplos muito importantes de oxo-ânions poliméricos, que veremos em detalhes no 
Capítulo 10. Um exemplo de um mineral polissilicato é o MgSiO,, que contém uma 
cadeia infinita de unidades со”, Nesta seção, ilustramos alguns aspectos dos polio- 
xoânions usando os fosfatos como exemplos. 

А reação de condensação mais simples, iniciando com o íon ortopolifosfato, РО, é: 


0 o 717 
| | 
жоба. 2H — 0-Р--0--Р--0 + HO 
| | 
0 0 


А eliminação de água consome prótons е reduz о número de carga médio de cada áto- 
mo de P a um valor igual a —2. O íon difosfato, [P,0,]” (14), pode ser desenhado co- 
mo em (15), se cada grupo fosfato for representado como um tetraedro, com os átomos 


d 
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7” D. Hunter e 0.5. Ross, Science 251, 1056 (1991). 
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de O localizados nos vértices. O ácido fosfórico pode ser preparado por hidrólise do 
óxido de fósforo (V) sólido, Р,О,. Uma etapa inicial, usando uma quantidade de água 
limitada, produz o íon meta-fosfato com a fórmula ле (16). Esta reação é a mais 


simples entre muitas, e a separação de produtos da hidrólise do óxido de fósforo(V). 


por cromatografia revela a presença de espécies em cadeia, tendo de um a nove átomos 
de P. Polímeros mais altos também estão presentes e podem ser removidos da coluna 
somente por hidrólise. A representação diagramática de um cromatograma de papel bi- 
dimensional é mostrada na Figura 5.8. А sucessão da manchas superior corresponde 
aos polímeros lineares е a segiência inferior corresponde aos anéis. Cadeias de polí- 
meros de fórmula Р, com n = 10 a 50 podem ser isoladas como uma mistura amorfa ví- 
trea, análoga áquela formada por silicatos e boratos. 

A importância biológica de fosfatos foi mencionada no início. Nos valores de pH 
fisiológicos (próximo a 7,4), a ligação Р--О--Р é instável em relação à hidrólise. 
Consequentemente, sua hidrólise pode servir сото um mecanismo para a liberação de 
energia de Gibbs. De maneira semelhante, a formação da ligação P—O-—P é um meio 
de armazenar energia de Gibbs. A chave para a troca de energia em metabolismo é a 
hidrólise de adenosina trifosfato, ATP (17), para a adenosina difosfato, ADP (18): 


ATP? +2 H,O —> ADP* + НРО? + H,O* 


para o qual А.С? =—41 КІ mol” a pH = 7,4. О armazenamento de energia em metabo- 
lismo depende da conversão de ADP em ATP. A energia é utilizada metabolicamente 
em etapas que exploram a espontaneidade termodinâmica para a hidrólise do ATP, 


Os polioxoânions são formados quando base é adicionada aos oxo-ácidos dos primeiros 
elementos do bloco d em estados de oxidação altos e aos oxo-ácidos de alguns não-metais; 
este último normalmente forma anéis e cadeias. 
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Solvente básico 


Figura 5.8 Cromatograma de papel bidi- 
mensional de uma mistura complexa de fos- 
fatos formados por reação de condensação. 
A mancha da amostra foi colocada embaixo, 
à esquerda; primeiro foi usada a separação 
com solvente básico, seguida por solvente 
ácido perpendicular à primeira eluição. O úl- 
timo tratamento separa a cadeia aberta dos 
fosfatos cíclicos. 
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Acidez de Lewis 


A teoria de ácidos e de bases de Brgnsted-Lowry enfoca a transferência de próton en- 
tre espécies. Enquanto este conceito é mais genérico do que qualquer um que o prece- 
deu, ainda leva-se em consideração as reações entre substâncias que mostram aspectos 
similares, mas nos quais nenhum próton é transferido. Esta deficiência foi remediada 
por uma teoria mais abrangente de acidez, introduzida por G.N. Lewis no mesmo ano 
em que Brgnsted e Lowry apresentaram as suas (1923). A abordagem de Lewis exer- 
ceu influência somente nos anos 30. 

Um ácido de Lewis é uma substância que atua como receptora de par eletrônico. 
Uma base de Lewis é uma substância que atua como doadora de par eletrônico. Sim- 
bolizamos um ácido de Lewis por À e uma base de Lewis por: B, frequentemente omi- 
tindo quaisquer outros pares de elétrons que possam estar presentes. A reação funda- 
mental dos ácidos e das bases de Lewis é a formação de um complexo (ou aduto), 
А-В, onde A e :B unem-se, compartilhando o par eletrônico fornecido pela base.* 


5.7 Exemplos de ácidos e bases de Lewis 


Um próton é um ácido de Lewis porque ele pode se fixar a um par eletrônico, como na 
formação de NH; a partir do NH,. Qualquer ácido de Brgnsted, desde que forneça pró- 
tons, também exibe a acidez de Lewis.” Todas as bases de Brónsted são bases de Le- 
wis, porque um receptor de próton é também um doador de par eletrônico: uma molé- 
сша de NH,, por exemplo, é uma base de Lewis tanto quanto é uma base de Brgnsted. 
Deste modo, todo o material apresentado nas seções anteriores deste capítulo pode ser 
considerado como um caso especial da abordagem de Lewis. Entretanto, como o pró- 
ton não é essencial para a definição de um ácido ou uma base de Lewis, um conjunto 
mais amplo de substâncias pode ser classificado como ácidos e bases no esquema de 
Lewis do que no esquema de Brgnsted. 

Encontramos muitos exemplos de ácidos após a definição de Lewis, mas devemos 
estar atentos às seguintes possibilidades: 


1 Umcátion metálico pode ligar-se a um par eletrônico fornecido por uma base em 
um composto de coordenação. 


Este aspecto de ácidos e de bases de Lewis será tratado ao longo do Capítulo 7. 
Um exemplo é a hidratação de Co”*, na qual pares solitários de H,O (atuando como | 
uma base de Lewis) doam ao cátion central para originar [Со(Он,),]"". Deste modo, о 
cátion é o ácido de Lewis. É preciso também estar alerta para a formação do comple- 
xo no qual um cátion, o ácido, interage com os elétrons л de uma base, como па for- 
mação do complexo de Ag” e benzeno (19). 


2 Ота molécula com um octeto incompleto pode completar seu octeto aceitando 
um par eletrônico. 


Um exemplo típico é o B(CH,),, que pode aceitar o par solitário do NH, e de ou- 
tros doadores: 


14% H 
ВИ 4 CN -- MOB NH 


Ке > H Ше H 


$ Os termos ácido e base de Lewis são usados em discussões de equilíbrio de reações. No contexto de ve- 
locidade de reações (Seção 14.1), um doador de par eletrônico é chamado de nucleofílico e um receptor é 
chamado de eletrofílico. 

8 Observe que o ácido de Bronsted HA é o complexo formado pelo ácido de Lewis H* com uma base de Le- 
wis A”, Diz-se que um ácido de Bronsted “exibe” acidez de Lewis em vez de dizer que um ácido de Bronsted 6 
um ácido de Lewis. 
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Portanto, В(СН,) é um ácido de Lewis. 


3 Uma molécula ou um fon com o octeto completo pode ser capaz de rearranjar seus 
elétrons de valência e aceitar um par de elétrons adicional. 


Por exemplo, CO, atua como um ácido de Lewis quando ele forma HCO; aceitando 
um par eletrônico de um átomo de O no íon ОН: 


0 :0: 
| С | 
С + :OH > С — OH 
| | 
:0: 0: 


4 Uma molécula ou um íon pode ser capaz de expandir sua camada devalência (ou 
simplesmente ser grande o suficiente) para aceitar um outro par eletrônico. 


Um exemplo é a formação do complexo [51Е,]?”, quando dois íons Е (as bases де Le- 
wis) ligam-se ао SiF, (o ácido). 


F 
| Ж. 
| ses F F 
бі + 2СЕ?)) => DU 
ЖТ F S: 
F 
“ E E 
F 


Este tipo de acidez de Lewis é comum para os haletos dos elementos mais pesados do 
bloco p, tais como SiX,, AsX,, e PX, (X sendo um halogênio). 


5 Uma molécula de camada completa pode ser capaz de usar um dos orbitais mole- 
culares antiligantes não ocupado para acomodar um par de elétron que entra, 


Um exemplo deste comportamento é a capacidade do tetracianoeteno (TCNE, (20)) de 
aceitar um par solitário em seu orbital antiligante л*, e consegientemente atuar como 
um ácido. 


Um ácido de Lewis é um receptor de par eletrônico; uma base é uma doadora de par ele- | 20 TCNE 
trônico. 
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Exemplo 5.5 Identificando ácidos e bases de Lewis 


Identifique os ácidos е as bases de Lewis nas reações: (а) BrF, + Е ——>[BrE,], 
(b) (СН,),СО + L —— (CH,),CO — L, (с) KH + H,O ——> KOH + H. 


Resposta: (а) o ácido BF, adiciona a base :F”. (b) A acetona (propanona) atua como 
uma base e doa um par solitário de elétrons do O para um orbital antiligante vazio da 
molécula de L,, que deste modo atua como um ácido. A molécula de I, também doaria 
para o orbital л* do grupo CO, que no caso estaria atuando como um ácido. (с) O com- 
plexo hidreto iônico KH fornece a base H` para deslocar o ácido H* da água e originar 
Н; e KOH, onde a base ОН está combinada com um ácido muito fraco К“. 


‚жлне LELLO CLA CSLL rr өс е се е өөе00ө00%0406000006.6ЫЫ0 ш6ш6.Ы 060 600 0е еее е 400200000000. е ее ее теге 


Teste : seus conhecimentos 5. 5 Identifique os ácidos e as bases nas 
reações: (a) FeCl, + СГ —— [FeCl¿]”, (Ы) 17 + 1, — 15, (с) 2 ЭлСЫГ + 
(CO)sMnCl 2100) Mn—SnCl; + СГ. 
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Figura 5.9 O ciclo catalítico para a ação 
do cloreto de alumínio em uma reação de al- 
quilação de Friedel-Crafts. 


5.8 Ácidos do grupo do boro e do carbono 


Ав moléculas planares ВХ, е АІХ, têm octetos incompletos e o orbital vazio p perpen- 
dicular ao plano (21) pode aceitar um par solitário de uma base de Lewis: 


A CH, x CH, 


| 


BO + мсн, >  X—B—N— CH 
K x \ / \ 


CH; Х CH; 


A molécula ácida toma-se piramidal à medida que o complexo é formado e as ligações 
В--Х se deformam longe de seus novos vizinhos. 


(a) Haletos de boro 


A ordem da estabilidade termodinâmica de complexos de :N(CH,), com BX, é 
BF, < BCI, < BBr,. Esta ordem é oposta àquela esperada, considerando as eletronega- 
tividades relativas dos halogênios: um argumento de eletronegatividade sugeriria que 
o flúor, o halogênio mais eletronegativo, devesse deixar o átomo de B em BF, mais de- 
ficiente em elétrons e desta forma capacitá-lo a formar ligação mais forte com a base 
que entra. À explicação atualmente aceita é que os átomos dos halogênios nas molécu- 
las ВХ, podem formar ligações n com o orbital vazio B2p (22), e que estas ligações т 
devam ser rompidas para tornar о orbital receptor disponível para a formação do com- 
plexo. O átomo pequeno de F forma as ligações л mais fortes com o orbital B2p: re- 
lembre que a ligação р-р-л é mais forte para os elementos do Período 2, em grande 
parte por causa dos raios atômicos pequenos destes elementos e também pela sobrepo- 
sição significativa de seus orbitais compactos 2p. Então, a molécula BF, tem a ligação 
л mais forte para ser quebrada quando forma uma ligação amina N—B. 

O fluoreto de boro é amplamente usado como um catalisador industrial. Seu papel 
é extrair bases ligadas ao carbono e deste modo gerar carbocátions: 


| в. E ЕЯ Ё 
FO 
В + Хх— Сен — SP м С 
7“ Y Á (a 
R F R 


O trifluoreto de boro é um gás, mas ele dissolve-se em dietiléter para originar uma so- 
lução que torna-se conveniente para o uso. Esta dissolução também é um aspecto do 
caráter ácido de Lewis; à medida que BF, se dissolve, ele forma um complexo com o 
átomo :O de uma molécula do solvente. 


A capacidade de tri haletos de boro atuarem como ácidos de Lewis geralmente aumenta na 
ordem BF, < ВСІ, < ВВг,. 


(b) Haletos de alumínio 
Os haletos de alumínio são dímeros na fase gasosa; cloreto de alumínio, por exemplo, 
tem fórmula molecular A1,Cl, no vapor (23). Cada átomo de Al atua como um ácido 
para um átomo de Cl que inicialmente pertence a um outro átomo de Al. 

O cloreto de alumínio é amplamente usado como um catalisador ácido de Lewis 
em reações orgânicas. Os exemplos clássicos são alquilação de Friedel-Crafts (a liga- 
ção de R* a um anel aromático) e acilação (a adição de RCO”). O ciclo catalítico é 


mostrado na Figura 5.9. 
ГА 


Ácipos E BASES 187 


Os haletos de alumínio são dímeros na fase gasosa; eles são usados como catalisadores em 
solução. 


(c) Complexos de silício e de estanho 


Ao contrário do carbono, um átomo de Si pode expandir sua camada de valência (ou 
ser simplesmente grande o suficiente) para tornar-se hipervalente: 


F Е а 
F F 
| + 2HF —> Б + 2H 
чы, а Ы; 
F F 


O germânio pode reagir de forma similar. Devido ao fato de que a base de-Lewis F7, 
com a ajuda de um próton, pode deslocar O” do Si, o ácido fluorídrico é corrosivo a: 
ra о vidro (SiO,). A tendência em acidez para SiX,, que segue a ordem Sil, < SiBr, < 
SiCl, < SiF,, e correlaciona-se com o aumento do poder de extração de elétrons do ha- 
logénio do I ao F, é o inverso daquele discutido para o ВХ,. 

O número de coordenação 6, como em [SiF,], não é o único estado de coordena- 
ção para o silício acima de 4. Por exemplo, uma estrutura bipiramidal trigonal penta- 
coordenada é possível (24). 

Cloreto de estanho (II) atua como um ácido e como uma base de Lewis. Como um 
ácido, SnCl, combina com СГ para formar o complexo [SnCl1,] (25). O complexo re- 
tém um par solitário e é algumas vezes mais recomendável escrever sua fórmula como: 
SnCI;. Ele atua como uma base para originar ligações metal-metal como no complexo 
(CO);Mn-SnC!, (26). Compostos contendo ligações metal-metal são normalmente о 
foco de muita atenção em química inorgânica, como veremos mais tarde no texto (Ca- 
pítulo 15). 

Haletos de silício e de germânio atuam como ácidos de Lewis tornando-se penta ou hexa- 

coordenados; cloreto de estanho (П) atua tanto como um ácido quanto como uma base de 

Lewis. 
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Exemplo 5.6 Predizendo а basicidade relativa de compostos 


Racionalize as basicidades relativas de Lewis (а) (Н;51),О < (H,C),0; (b) (Н,51),М < 
(H,O;N. 


Resposta: Elementos não-metálicos no Período 3 e abaixo podem expandir suas ca- 
madas de valência por deslocalização do O ou dos pares solitários do N (27); assim, o 
silil éter e a silil amina são as bases mais fracas de Lewis em cada par. 
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Teste seus conhecimentos 5.6 Dado que a ligação л entre Si e os pares 
solitários do М é importante, que diferença na estrutura entre o (H,Si),N e o 
(H¿C)¿N você espera? 
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5.9 Ácidos dos grupos do nitrogênio e do oxigênio 


Os elementos mais pesados do grupo do nitrogênio (Grupo 15/V) formam alguns dos 
ácidos de Lewis mais importantes, sendo SbF, um dos compostos mais amplamente 
estudados. Este ácido de Lewis pode ser usado para produzir alguns dos mais fortes 
ácidos de Brønsted, como na reação 


24 [Si(C¿H5NC¿H¿02)2)” 


+ 


a Sn 
Cl — с 


С! 


25 [5с] 


CO 


| жос. 
HgSi | SiHz 
SS 
Нз9і | бін; 
5 
н,8 g bn 
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F Г ЕНЕ 
| F ч | ¿E 
F— 9“ + 2HF > э + [НУР] 
| “ғ Р УЕ 
Е F 


Um superácido é uma mistura que protona praticamente qualquer composto orgâni- 
co. Ele pode ser produzido dissolvendo SbF, em uma mistura de HSO,F e SO,. А rea- 
ção mais simples que ocorre nesta mistura é 


F F F F Fr Fo ç P 
A E i Е" йы e КИ, 
= + + => A 
[КУЕ 07 V07 07 y 07 чое фо оС о 
F 0 0 F о O 
/ 
H 


O fluorossulfato duplamente protonado atua como um poderoso ácido de Bronsted. 
O dióxido de enxofre atua tanto como um ácido quanto como uma base de Lewis. 
Sua acidez de Lewis é ilustrada pela formação de um complexo com a base de Lewis 


tnimetilamina: 
0 R :0: R 
Y Rá R de Rá R 
к “ Шу 


Para atuar como uma base de Lewis, a molécula SO, pode doar o par solitário do 5 ou 


a 1 j o do O para um ácido de Lewis. Quando SbF, é o ácido, o átomo O do SO, atua como 
Ci doador de par eletrônico, mas quando Ruin é éo ácido, o átomo S atua como um doa- 
10 
HAN РА dor (28). 
Шан Ru l O trióxido de enxofre é um ácido de Lewis forte e uma base de Lewis muito fraca 
L o 5 өн” 0 (doador de O). Sua acidez é ilustrada pelas reações 
нм | б<, R б: R 
0 N RES А 
NH 3 5—@ № А --> О-—5—М—В 
/ А \ 
28 [писімн,) (60) 0: 2 20: R 


Um aspecto clássico da acidez do SO, é sua reação altamente exotérmica com a água 
na formação do ácido sulfúrico. O problema resultante de remover grandes quantida- 
des de calor do reator usado para a produção comercial do ácido é aliviada pelo uso de 
um processo de duplo-estágio, que emprega um outro aspecto da acidez de Lewis do 
trióxido. Anterior à diluição, o trióxido de enxofre é dissolvido em ácido sulfúrico pa- 
ra formar uma mistura conhecida como óleum. Esta reação é de fato um exemplo da 
formação do complexo ácido-base de Lewis: 
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Ма Seção 5.12, veremos que esta preferência é uma ilustração do conceito de bases "duras" в "moles". 


O Н,5,0, resultante pode então ser hidrolisado em uma reação menos exotérmica: 
Н.5,0,+ HO — 2 H.SO, 


Oxidos e haletos dos elementos mais pesados do Grupo 15/V atuam como ácidos de Lewis; 
o dióxido de enxofre e o trióxido de enxofre atuam como ácidos de Lewis e bases fracas de 
Lewis. 


5.10 Ácidos de halogênio 


A acidez de Lewis é expressa de uma maneira interessante e sutil pelo Br, e L. O iodo 
é violeta nas fases sólida e gasosa e em solventes não-doadores, tal como o tri-cloro- 
metano. Em água, propano, ou etanol, todos eles bases de Lewis, o iodo é marrom. A 
espectroscopia visível, UV e IV do iodo dissolvido em triclorometano, que também 
contém moléculas doadoras adicionadas, tal como (СН,),СО, fornece evidências con- 
` vincentes para a formação do complexo 1:1. A cor muda porque o complexo solvente- 
soluto (que é formado a partir do par solitário dos átomos de O da molécula doadora e 
um orbital с* de baixa energia di-halogénio) tem uma absorção óptica forte. 

O espectro de absorção forte do Br, e do I, na região do visível surge das transi- 
ções aos orbitais parcialmente preenchidos. Deste modo, as cores das espécies suge- 
rem que os orbitais vazios podem estar suficientemente baixos em energia para servi- 
rem como orbitais receptores na formação de complexos ácido-base de Lewis.” 

A interação de Br, com o grupo carbonílico da propanona é mostrado na Figura 
5.10. A ilustração também mostra a transição responsável pela nova banda de absorção 
observada quando o complexo é formado. O orbital do qual o elétron origina-se na 
transição é predominantemente o orbital do par solitário da base (a cetona). O orbital 
para o qual a transição ocorre é predominantemente o LUMO do ácido (o di-alogênio). 
Então, para uma primeira aproximação, a transição transfere um elétron da base para 
o ácido e deste modo é chamada de transição de transferência de carga. 

O íon triiodeto, І;, é um exemplo de um complexo entre o ácido halogênio (L) е 
uma base haleto (Г). Uma das aplicações desta formação é tornar solúvel em água о 
iodo molecular. de modo que ele possa ser usado como um reagente de titulação: 


L(s) +T (aq) —— (ag) К= 725 
O íon triiodeto é um exemplo de uma classe grande de íons polialetos (Seção 12.5). 


Moléculas de bromo e de iodo atuam como ácidos moderados de Lewis. 


Sistemáticas de ácidos e bases de Lewis 


Ácidos e bases de Lewis sofrem шпа variedade de reações características. Revisamos 
algumas destas reações aqui, e então mostramos como caracterizar as forças dos áci- 
dos e das bases de Lewis. 


1 Os termos “complexo doador-receptor e “complexo de transferência de carga" foram usados para simboli- 
zar estes complexos. Entretanto, a distinção entre estes complexos e o complexo ácido-base de Lewis mais 
conhecida é arbitrário e na literatura atual os termos são usados sem maior distinção. 
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Figura 5.10 (а) A estrutura do (CH,),COBr, como mostrado pela difração de raios Х. (б) А so- 
breposição orbital responsável pela formação de complexos. (c) Um diagrama de nível de energia 
do orbital molecular parcial para a interação dos orbitais o e с“ de Br, com as combinações apro- 
priadas de simetria adaptada de orbitais sp? nos dois átomos de O. A banda de transferência de 
carga na região UV-próxima é legendada como CT. 


5.11 Os tipos fundamentais de reação 


A reação ácido-base de Lewis mais simples que ocorre em fase gasosa ou em solven- 
tes não-coordenantes é a formação de complexo: 


А +:В ——>A—B 


‚ Três exemplos são: 


E H F H 
| / 
B + ІМ me H — Fa B — N =—— Н 
S: \ ‚К Уу 
Е H 
CH; :0: сн; 
| / / 
+ КӨ) --> О в-5-- ~ 
Ў \ 
К сн, 0 Сн; 
Cl СІ 


> + 1 © — Aa C) 


Cl Ci 
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Ав três reações envolvem ácidos e bases de Lewis que são estáveis. independentemen- 
te, em fase gasosa ou em solventes, de maneira que não formam complexos entre eles. А А-В 
Consegiientemente, as espécies individuais (como os complexos) podem ser estudadas 
experimentalmente. 

A Figura 5.11 mostra a interação dos orbitais responsável pela ligação nos com- 
plexos de Lewis. O caráter exotérmico da formação do complexo deriva do fato de que 
os orbitais ligantes formados estão povoados pelos dois elétrons fornecidos pela base, 
enquanto que o orbital antiligante formado está desocupado. Como resultado, há um 
abaixamento global da energia quando a ligação se forma. 


(a) Reações de deslocamento 
O deslocamento de uma base de Lewis por uma outra é uma reação da forma 


! t 
Ácido Complexo Base 


B—A' +:B' ——> B: + A—B' 
Figura 5.11 Representação do orbita: mo- 
lecular localizado da interação entre os orbi- 
tais de fronteira na formação de um comple- 
HC xo entre um ácido de Lewis A e uma base de 


F Н.С F 
+ ? Е" \ Lewis :В. 
` 0 — B — F 4:5 ---> OQO: + Fæ В —— М 
рее ры 


Н.С 


Um exemplo é 


Todas as reações de Brgnsted de transferência de próton são deste tipo, como em 


HS (aq) + Н,О@) — S*(aq) + H,O"(ag) 


га А à 2- 
Nesta reação, a base de Lewis H,O desloca a base de Lewis 5” de seu complexo com 
o ácido H*. O deslocamento de um ácido por um outro também é possível, como na 


reação 
Е а Е СІ 
| | A / 
B + О) N ——$5п ---> F ABN O + $ 
q 4 


CI F Cl 


No contexto dos complexos metálicos dos elementos do bloco d, uma reação de des- 
locamento na qual um ligante é retirado do complexo e é substituído por um outro, é 
geralmente chamada de reação de substituição (Seção 7.8). 


Em uma reação de deslocamento, um ácido ou uma base é retirado de um outro ácido ou 
de uma outra base de um complexo de Lewis. 


(b) Reações de metátese 
Uma reação de metátese (ou “reação de duplo deslocamento”) é a troca de sócios: 
А—В + A'—B' ——> A—B' + AB 


‚О deslocamento da base :B pela :B' 6 acompanhada pela extração de :B pelo ácido A”. 
Um exemplo é a reação 


HC HC 
А 
HC—S — [4 + AgBr(s) --» HO—Si—Br + Agls) 
H¿C Ha€ | 


‚сөзе CORE UU ROTOR COOL CSLL ее%00%6000060660046606өеееееегесегесевегегеовеееевеееееееееегеевееееееее 


12 O nome metátese vem da palavra grega para permuta. 
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log K 


Figura 5.12 Tendências nas constantes de 
estabilidade e a classificacáo de cátions co- 
mo “duro”, de fronteira, e “mole”. Íons de 
fronteiras são indicados por linhas cinzas e 
podem ser de fronteira “mole” ou de fronteira 
“dura”. Este diagrama, que é adaptado de J. 
Burgess, Metal fons in solution, Ellis Hor- 
wood, Chichester (1983), enfatiza que há 
graus de dureza e de maciez. 


Aqui, a base Вг desloca Г, е а extração é acompanhada pela formação de uma rede 10- 
nica incorporando o ácido Ag”. 


Uma reação de metátese é uma reação de deslocamento acompanhada pela formação de 
outro complexo. 


5.12 Ácidos e bases “duros” e “moles” 


O próton (H”) foi o receptor-chave do par eletrônico na discussão da força ácida e bá- 
sica de Brgnsted. Quando consideramos os ácidos e as bases de Lewis, devemos reco- 
nhecer uma grande variedade de receptores e desta forma mais fatores que influenciam 
as interações entre os doadores de par eletrônico e os receptores em geral. 


(a) Classificação dos ácidos e das bases 
É útil, quando estudamos as interações dos ácidos e das bases de Lewis contendo os 
elementos da tabela periódica, considerar no mínimo duas classes principais de subs- 
tância. À classificação de substâncias como ácidos e bases “duros” e “moles” foi intro- 
duzida por R.G. Pearson; ela é uma generalização - e uma renomeação mais enfática 
da distinção entre os dois tipos de comportamento que, na origem, foram identificados 
simplesmente como “classe a” e “classe b”, respectivamente, por Ahrland Chatt, e 
Davies. 

As duas classes são identificadas empiricamente pela ordem oposta das forças 
(medida pela constante de equilíbrio, K, para a formação do complexo) com as quais 
eles formam complexos com bases de íons haletos: 


e Ácidos “duros” ligam-se na ordem: I < Br < CI <F 
e Ácidos “moles” ligam-se na ordem: F < CI < Br <T 


A Figura 5.12 mostra as tendências em K, para a formação de complexos com uma va- 
riedade de bases de íons haletos. As constantes de equilíbrio aumentam abruptamente 
do F para oT quando o ácido é Hg”, indicando que o Hg” é um ácido “mole”. A ten- 
dência é menos abrupta, mas na mesma direção, para Pb”, que indica que este íon é 
um ácido “mole” de fronteira. A tendência é na direção oposta para o Zn”; assim, es- 
te íon é um ácido “duro” de fronteira. O coeficiente angular negativo abrupto para o 
Al” indica que ele é um ácido “duro”. | 

Para о АГ”, a força de ligação aumenta à medida que o parámetro eletrostático, 
E = ғ, do ânion aumenta, de acordo com o modelo iônico de ligação. Para о Hg”, а 
força de ligação aumenta com o aumento da polarizabilidade do ânion. Estas duas cor- 
relações sugerem que cátions de ácidos “duros” formam complexos nas quais as inte- 
rações Coulômbicas simples são dominantes, e que os cátions de ácidos “moles” for- 
mam complexos onde a ligação covalente é importante. 

Uma classificação similar pode ser aplicada aos ácidos e às bases moleculares 
neutras. Por exemplo, o ácido de Lewis fenol forma um complexo mais estável pela li- 
gação de hidrogênio ao (С.Н,),О: do que ao (C,H,),S:. Este comportamento é análo- 
go à preferência de АР” para о F” em relação ao CI”. Ao contrário, o ácido de Lewis L 
forma um complexo mais estável com o (С-Н;),5:. Podemos concluir que o fenol é 
“duro” enquanto que o L é “mole”. 

Em geral, os ácidos são identificados como “duros” ou “moles” pela estabilidade 
dos complexos que eles formam, como exposto para os íons haletos acima e para as 
outras espécies, como segue: 


e Ácidos “duros” ligam-se na ordem: R,P << R;N, R,S < R,0 
e Bases “moles” ligam-se na ordem: RO << R-S, RN < R,P 


A partir da definição de dureza, conclui-se que: 


e Ácidos “duros” tendem a ligarem-se a bases duras. 
e Ácidos “moles” tendem а ligarem-se a bases moles, 


Quando as espécies são analisadas com ess ossec conto, б possível identificar a 
classificação resumida na Tabela 5.3. 


conte pelas rendências nas 
tendem a ligarem-se a ba- 


Acidos e bases “duros” e “moles” são 10 
estabilidades dos complexos que eles for: 


ses “duras”, e ácidos moles tendem a igsi: “motes”. 

Tabela 5.3 A classificação de ácidos e bases Us tis 

"Duros" Fronteira "Moles" 

Ácidos Н”, Li”, Na”, K* Fe”, СОЗ, NÝ Cu, Ад” Аш”, Tr, НО“ 
Be”, Mg”, Са? Cu”, Zn”, Pb” pg, Co”, Рё“, Hg” 
SO, BF, SO,, BBr, ан, 

Bases Ғ,ОН”, HO, NH, NO3, SO; Н.А, CN CO, F 
СОЗ, NO3, O” №, №, SON", RAP СУН, 
SO; РО; CIO; CHN, СМ 


*O elemento sublinhado é o sitio de fixação ao quai 


(b) A interpretação de dureza 


A ligação entre ácidos e bases duros pode ser descri 
ções iônicas ou dipolo-dipolo. Ácidos e base 
ácidos e bases “duros”; assim, a interação дсн 
pronunciado. | 

Embora o tipo de formação da ligação sein a: 
as duas classes, não devemos esquecer que há ou 
Gibbs da formação de complexo e consegiienter 
Entre estas contribuições, estão: 


aproximadamente como intera- 
voles”? são mais polarizáveis do que 
o-buse tem um caráter covalente mais 


o principal para a distingáo entre 
s contribuições para a energia de 
ente para a constante de equilíbrio. 


1  Orearranjo dos substituintes do ácido e da b 
mitir a formação do complexo. 

2 A repulsão estérica entre os substituintes nos ácidos e nas bases. 

3 A competição com o solvente em reações cm solução. 


e, que pode ser necessário para per- 


Veremos mais adiante, no capítulo, que estas contribuições adicionais podem ter um 
efeito marcante no resultado de uma reação. 


As interações entre ácidos e bases “duros sde preciominantemente eletrostáticas; as inte- 
rações entre ácidos e bases “moles” são predominantemente covalentes. 


La 


(с) Consegiiências químicas da dure 
Os conceitos de dureza e de maciez ajudam а racionalizar grande parte da química 
inorgánica. Por exemplo, eles sáo úteis para escolher as condicóes preparatórias e pre- 
dizerem as direções das reações e ajudam a racionalizar o resultado das reações de me- 
tátese. Entretanto, os conceitos sempre devem ser usados com a devida consideração 
para os outros fatores que podem afetar o resultado das reações. Este entendimento 
mais profundo de reações químicas crescerá à medida que avançamos no livro. Por en- 
quanto, limitaremos a discussão a alguns exemplos objetivos. 

A classificação de moléculas е de fons comio ›5 е bases “duros” e “moles” aju- 
da a esclarecer a distribuição terrestre dos elementos descritos no Capítulo 1. A ten- 
dência de os ácidos “moles” ligarem-se às bases пиех e a de os ácidos “duros” liga- 
rem-se às bases “duras” explica certos aspec reação de Goldschmidt dos 
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elementos em quatro tipos, um esquema amplamente usado em geoquímica. Duas das 
classes são os elementos litofílicos e os elementos calcofílicos. Os elementos litoffli- 
cos, que essencialmente são encontrados na crosta terrestre (a litosfera) como minerais 
de silicatos, incluem o lítio, o magnésio, o titânio, o alumínio e o cromo (assim como 
os seus cátions). Estes cátions são “duros”, sendo encontrados em associação com a 
base “dura” O”, Por outro lado, os elementos calcofílicos são frequentemente encon- 
trados em combinação com os minerais sulfetos (e selenetos e teluretos), e incluem o 
cádmio, o chumbo, o antimônio e o bismuto. Estes elementos (assim como os seus cá- 
tions) são “moles”, encontrados em associação com a base “mole” 5" (ой Se” e Te”). 
Os cátions de zinco são “duros” e de fronteira, mas mais “moles” do que o Al 
Cr”; o zinco também é frequentemente encontrado como seu sulfeto. 


PP rr rr rr rr rr rr o rr rar ro rro rr rro rro rro 44%8444842%%0%6.660Ш0Ы00 ceara soar sonda 


Exemplo 5.7 Explicando a classificação de Goldschmidt 


Os minérios comuns de níquel e de cobre são sulfetos. Já c alumínio é obtido do óxi- 
do e o cálcio do carbonato. Estas observações podem ser explicadas em termos da du- 
reza? 


; 2- 2- = “ ” 2--2 
Resposta: А partir da Tabela 5.3, sabemos que O” е CO; são bases “duras”, 576 
2 Le: 42 Е д : 
uma base “mole”. A tabela também mostra que os cátions Ni” e Cu” são considera- 
PR 4“ ” А 12+: 2+ 24 de 
velmente ácidos mais “moles” do que АТ” ou Ca”. Conseqiientemente, as regras “du- 
ro-duro” e “mole-mole” esclarecem a escolha observada. 


‚токе жез ө» зене LS DO зе US SUS е CL вв 6 өш өз DO UU Or OR Un Ano rr raras зе” 9 00 


Teste seus conhecimentos 5.7 Entre os metais cádmio, rubídio, cromo, 
chumbo, estrôncio, e paládio, quais deles podem ser encontrados em 
minerais de aluminossilicatos e quais em sulfetos? 


Tais considerações também ajudam a sistematizar muitas reações em sólidos e em so- 
luções de sais fundidos. Essas reações envolvem frequentemente a transferência de um 
ânion básico (tipicamente O”, S” ou СГ) de um centro catiônico ácido para um outro. 
Por exemplo, a reação de СаО com SiO, para originar o sal de Ca” do poli-ánion 
[5105 In pode ser considerado uma transferência da base o” do ácido fraco Ca”* para 
um ácido mais forte “51”, Esta reação é um modelo para a formação da escória, que 
é usada para remover silicatos da fase de ferro fundido durante a redugáo de minério 
de ferro em um alto-forno, e a flutuação da escória no topo do ferro é um microcosmo 
da divisão da terra centro/manta/crosta. Sais similares fundidos e reações sólidas estão 
envolvidas na formação de vidro e de cerámica. Nestas reações, óxidos de metais alca- 
linos ou hidróxidos transferem um íon básico O” para um centro ácido de silicato. 

Ânions poliatômicos podem conter átomos doadores de diferentes durezas. Por 
exemplo, о fon SCN” é uma base devido ao átomo М mais “duro” e o átomo S mais 
“mole”. O íon liga-se ao átomo de Si “duro” através do М. Entretanto, com um ácido 
“mole”, tal como um íon metálico em um estado de oxidação baixo, o íon liga-se atra- 
vés do S. Platina (1D), por exemplo, forma Pt-SCN no complexo [P(SCN),]”. 


As interações “duro-duro” e “mole-mole” ajudam a sistematizar a formação do comple- 
xo, mas devem ser verificadas outras possíveis influências na ligação. 


5.13 Parâmetros termodinâmicos de acidez 


` Uma alternativa importante para a classificação “duro-mole” de ácidos e de bases faz 


uso de uma abordagem na qual os efeitos eletrónicos, os arranjos estruturais, e os esté- 
ricos sáo incorporados em uma série pequena de parámetros. Um exemplo típico desta 
abordagem parametriza as entalpias de reação-padrão de formação do complexo: 

+ 


A(g+:B(g) —>AB(g) AH (AB) 
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Quadro 5.1 


Alguns solventes não-aquosos úteis 


Um bom exemplo de um solvente útil não-aquoso sintético é o tetra- 
hidrofurano, THF (Q1), um éter cíclico apolar que entra em ebulição a 
66ºC. Este solvente fraco, base dura, pode ser prontamente seco e 
desoxigenado por destilação a partir de tiras de sódio em uma atmos- 
fera de nitrogênio. Após о uso em sínteses (incluindo a preparação de 
compostos sensíveis ao ar), ele pode ser facilmente removido da mis- 
tura de reação sendo aquecido sob pressão reduzida. Por estas ra- 
zões, ele é um dos solventes mais amplamente usados para a sínte- 
se de compostos organometálicos. А basicidade de Lewis do átomo 
de O é às vezes importante, por ele poder coordenar cátions. Por 
exemplo, a preparação de carbonilas metálicas subtituídas, [М(СО),Ц 
(L = fosfina, amina, etc.) pode ser realizada pela protólise de ІМ(СО) 
em THF para dar [М(СО).(ћђ] e monóxido de carbono. Este interme- 
diário reage com o ligante L. Outros solventes úteis apróticos polares 
para substâncias inorgánicas incluem o cianeto de metila, CH¿CN, e 
o dimetilssulfóxido, (CH,)SO (DMSO). 

A amônia é uma base forte dura; essa propriedade é muito im- 
portante por sua capacidade de coordenar ácidos do bloco d e pró- 
tons. Não devemos esquecer que, embora a amônia seja normalmen- 
te considerada uma base, seus prótons podem atuar como centro de 
acidez de Lewis, em virtude de sua capacidade de participar em liga- 
ções de hidrogênio. A amônia líquida (p.e. -33C) é explorada pronta- 
mente como um solvente a ser usado em um frasco de Dewar. Ape- 
sar da permissividade relativa um pouco mais baixa (е, = 22) do que a 
da água, muitos sais de cátions de metais alcalinos com ânions gran- 
des são razoavelmente solúveis em amônia líquida. Compostos orgá- 
nicos são frequentemente mais solúveis em amônia líquida do que 
em água. 

Uma das reações mais observadas em amônia líquida é o resul- 
tado da dissolução de metais alcalinos. Estas soluções são fortemen- 
te redutoras. O espectro de ressonância eletrônica paramagnética 
mostra que elas contêm elétrons desemparelhados. А cor azul típica 
das soluções é o resultado de uma banda de absorção óptica muito 
larga na região de IV próximo, com um máximo próximo a 1500 nm. O 
metal está ionizado em solução de amônia para dar “elétrons solvata- 
dos”: 


Na(s) + NHa() ---> Na*(am) + e (am) 


0 
H | H 


01 Tetraidrofurano 


onde “am” simboliza a solução de amônia. As soluções azuis sobrevi- 
vem por longo tempo a baixa temperatura, mas decompõem-se lenta- 
mente para originar hidrogênio e amideto de sódio, NaNH,. A explora- 
ção das soluções azuis para produzir compostos chamados “eletre- 
tos” é discutida na Seção 9.5. 

Fiuoreto de hidrogênio líquido (p.e. 19,5ºC) é um solvente ácido 
com considerável força ácida de Bronsted e uma relativa permissivi- 
dade comparada à da água. Ele é um bom solvente para substâncias 
iônicas. Entretanto, como é altamente reativo e tóxico, ele apresenta 
problemas de manuseio, incluindo sua capacidade de corroer vidro. 
Na prática, о fluoreto de hidrogênio normalmente está contido em re- 
cipientes de politetrafluoretileno e polictorotrifluoretileno. 

Embora a base conjugada do НЕ seja formalmente F”, a habili- 
dade de o HF formar uma forte ligação de hidrogênio ao Ғ significa 
que a base conjugada é melhor considerada o íon bifluoreto, ЕНЕ”. 
Muitos fluoretos sáo solúveis em fluoreto de hidrogénio como resulta- 
do da formação deste íon. por exemplo 


LiF(s) + НЕДІ) ——> Li (hf) + [ЕНЕ] (ht) 


onde “hf” simboliza a solução em fluoreto de hidrogênio. Como 
HF é totalmente ácido, a protonação do soluto normalmente acompa- 
nha a formação do íon bifluoreto: 


CH,OH() + 2HF() —> [CH¿OH,]'(hf) + FHF (hi) 
CH,COOH() + 2HF() ——> [CH;C(OH,)] (hf) + ЕНЕ (М) 


A segunda reação chama a atenção, pois o ácido acético, um 
ácido em água, aqui está atuando como uma base. 


Leitura complementar 


W.L. Jolly, The synthesis and characterization of inorganic com- 
pounds. Waveland Press, Prospect Heights (1991). 


J.J. Lagowski (ed.), The chemistry on nonoqueous solvents, Vols 1-5, 
Academic Press, New York (1966-78). 
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Tabela 5.4 Parámetros de Drago-Wayland 


para alguns ácidos e bases” 


E с 

Ácidos 
Fentacloreto de antimônio 15,1 10,5 
Trifluoreto de boro 20,2 3,31 
lodeto 2,05 2,05 
Monocloreto de iodeto 10,4 1,70 
Fenol 8,86 0,90 
Dióxido de enxofre 1,88 1,65 
Triclorometano 6,18 0,32 
Trimetilboro 12,6 3,48 
Bases 
Acetona 2,02 4,67 
Amônia 2,78 7,08 
Benzeno 0,57 1,21 
Dimetilsulfeto 0,70 15,26 
Dimetilsulfóxido 2,76 5,83 
Mestilamina 2,66 12,00 
p-Dioxano 2,23 4,87 

iridina 2,39 13,10 
Trimetilfosfina 17,2 13,40 


* Os parâmetros Ее С são frequentemente 
irioemados para originar AH em kcal mol”; 
rctplicamos ambos por (4,184) para obter АН 


em kJ mol” 


Estabelecem-se que os valores de AH” para reações desta espécie podem ser reprodu- 
zidos pela equação de Drago-Wayland: 


-A H? (A—B) / (kJ mol!) = ЕЁ» + С,С, (12) 


Os parâmetros E е С foram introduzidos para que eles representassem os fatores “ele- 
trostáticos” e “covalentes”, respectivamente, mas de fato eles acomodam todos os fa- 
tores, exceto a solvatação. Os compostos para os quais os parâmetros estão listados na 
Tabela 5.4 satisfazem a equação com um erro menor do que + 3 kJ mol”, como fazem 
um número muito maior de exemplos nos trabalhos originais.” 

А equação de Drago-Wayland é exitosa e tem grande utilidade. Além de fornecer 
a entalpia de formação de mais do que 1.500 complexos, estas entalpias podem ser 
combinadas para se calcular as entalpias de reações de deslocamentos e de metátese. 
Entretanto, a equação é útil para reações de ácidos e de bases em solventes apolares. 
não-coordenantes, assim como para reações em fase gasosa. A limitação principal é 
que a equação está restrita a substâncias que podem ser estudadas convenientemente 
na fase gasosa ou em solventes não-coordenantes; conseqiientemente, em princípio ela 
está limitada a moléculas neutras. 


As entalpias-padrão de formação de complexos são reproduzidas pelos parámetros E e С 
da equação de Drago-Wayland que reflete, em parte, as contribuições iônica e covalenie 
para uma ligação no complexo. 


5.14 Solventes como ácidos e bases 

A maioria dos solventes é receptora ou doadora de par eletrônico; conseqiientemente, 
são ácidos ou são bases de Lewis. As conseqiiéncias químicas da acidez ou da basici- 
dade do solvente são consideráveis, elas ajudam a esclarecer as diferenças entre as rea- 
ções no meio aquoso e não-aquoso (ver Quadro 5.1). Assim, a reação de deslocamen- 
to frequentemente ocorre quando um soluto se dissolve em um solvente, e as reações 
subsegiientes da solução também são normalmente de deslocamento ou de metátese. 
Por exemplo, quando o pentafluoreto de antimônio dissolve em trifluoreto de bromo, 
a seguinte reação de deslocamento ocorre: 


SbF, + BrF;(1) — [BrE,]' + [SbF] 


Na reação, o ácido forte de Lewis SbF, abstrai F do BrF,. Um exemplo mais familiar 
do solvente como participante em uma reação está na teoria de Brgnsted. Nesta teoria, 


- o ácido (Н”) sempre é considerado como complexado com o solvente, como em Н;О” 


se o solvente é a água, e as reações são tratadas como a transferência do ácido, o pró- 
ton, de uma molécula de solvente básico à uma outra base. Somente aos hidrocarbone- 
tos saturados entre os solventes comuns falta significante caráter de ácido ou de base 


de Lewis. 


(a) Solventes básicos 

Solvente com caráter de base de Lewis são comuns. A maioria dos solventes polares 
bem-conhecidos, incluindo a água, o álcool, o éter, as aminas, o dimetilssulfóxido 
(DMSO, (СН,),5О), a dimetilformamita (DMF, (CH,),NCHO), e a acetonitrila 
(CH,CN), são bases “duras” de Lewis. O dimetilssulfóxido é um exemplo interessan- 
te de um solvente que é “duro” por causa de seu átomo de O doador, é “mole” por cau- 
sa de seu átomo de S doador. As reações de ácidos e de bases nestes solventes geral- 
mente são de deslocamentos: 


КЕЕ БЕРРИ aaa Es PESE e SEMA aa ES бе кі EE E AAN e 
1% Uma boa fonte de parámetros Ee С é R.S. Drago, N. Wong, С. Bilgrien, e C. Vogel, Inorg. Chem. 26, 9 
(1987). Para ampliação destes conceitos, consultar R.S. Drago, Applications of electrostatic-covalent models 
in chemistry. Surfside Scientific Publications, Gainesville (1996). , 


0 CH; H 0 Н CH. 
/ . 
:S — 0 = S + ІМ--чаН > 5--М-яН + 0--с< 
0 сн; H 0 H сн, 


Solventes básicos são comuns; eles podem formar complexos сот о soluto e participar nas 
reações de deslocamentos. 


Exemplo 5.8 Avaliando as propriedades em termos da basicidade de 
Lewis dos solventes 

O perclorato de prata, AgCIO,, é significativamente mais solúvel em benzeno do que 
em solventes alcanos. Avalie esta observação em termos das propriedades ácido-base 
de Lewis. 


Resposta: Os elétrons л do benzeno, uma base “mole”, estão disponíveis para a for- 
mação do complexo com os orbitais vazios do cátion Ag”, um ácido “mole” (relembre 
19). A espécie [Ag-C¿H¿]' é o complexo do ácido Ас” com os elétrons л da base fraca 
benzeno. 


Teste. seus conhecimentos 58 O trifluoreto de boro, BF,, um ácido 
“duro”, é frequentemente usado no laboratório como uma solução em dietil 
éter, (C,H,),0:, uma base “dura”. Desenhe a estrutura do complexo que 
resulta da dissolução de BF,(g) em (C,H,),0()). 


КЕЕ ТЕЕ тазза entanto ss esc ваза %4%%%4840%466%6450009006066еееееееееееезеееееге 


(b) Solventes ácidos e neutros 
A ligação de hidrogênio pode ser considerada um exemplo da formação de complexo. 
A “reação” é entre А--Н (o ácido de Lewis) e :B (a base de Lewis) e origina о com- 
plexo convencionalmente simbolizado por A—H...B. Consegiientemente, muitos so- 
lutos que formam ligações do tipo hidrogênio com um solvente podem ser dissolvidos 
em virtude da formação do complexo. Como conseqiiéncia, uma molécula ácida de 
solvente é deslocada quando a transferência de próton ocorre: 


H H H- = e 
\ 4 
0--Н---М--Н + HO —> Н-М--Н + 20 
H H 
А--В A'B’ А--В АВ’ 


SO, líquido é um bom solvente “mole” ácido por dissolver a base “mole” benzeno. Ні- 
drocarbonetos insaturados podem atuar como ácidos ou bases, usando seus orbitais л 
ou л* como orbitais de fronteira. Os alcanos com substituintes eletronegativos, como 
os haloalcanos (isto é CHCH), são significantemente ácidos no átomo de hidrogênio. 


A formação da ligação de hidrogênio é um exemplo da formação do complexo de Lewis. 
Outros solventes também podem mostrar o caráter ácido de Lewis. 


(c) Parâmetros do solvente 

Uma medida quantitativa da basicidade de um solvente é a entalpia da reação para a 
formação de um complexo entre o solvente em um ácido de referência. V. Gutmann se- 
lecionou o ácido forte de Lewis SbCl, em 1,2-dicloroetano para atuar como uma refe- 
rência, a reação relevante sendo: 


ЅЬСІ, +:В ——э CLSb—B AH? 
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Tabela 5.5 Números doadores e receptores (D.N. e A.N.) e permissividades relativas 
(constantes dielétricas, e, a 25 °С 


Solvente D.N. A.N. E, 

Ácido acético 59,2 5,2 
Acetona 17,0 12,5 20,7 
Benzeno 0,1 8,2 2,3 
Tetracloreto de carbono 8,6 2,2 
Dietil éter 19,2 3,9 4,3 
Dimetilssultóxido 29,8 19,3 45 

Etanol 19,0 37,1 24,3 
Piridina 33,1 14,2 12,3 
Tetrahidrofurano 20,0 8,0 7,3 
Água 18 54,8 81,7 


Fonte: V. Gutmann, Coordination chemistry in nonaqueous solutions. Springer-Verlag, Berlin (1988). 


O negativo de АН [kcal mol”) (quilocalorias são usadas por razões históricas) é cha- 
mado de número doador do solvente. Alguns valores representativos são obtidos na 
Tabela 5.5: quanto maior o número doador, mais forte é a base de Lewis. 

Um parâmetro correspondente à medida da acidez do solvente, o número re- 
ceptor, foi introduzido. Neste caso, o óxido de trietilfosfina, (С,Н,),РО:, é usado co- 
mo uma base de referência e o deslocamento químico de RMN de ІР é medido pa- 
га a base dissolvida no solvente puro. O zero da escala é definido como о desloca- 
mento em hexano, enquanto que o valor de 100 é atribuído ао SbCL,. Nesta base ar- 
bitrária, são obtidos números similares em magnitude aos números doadores (Tabe- 
la 5.5). Da mesma forma que para os números doadores, quanto maior o número re- 
ceptor, mais forte é o ácido de Lewis. 


Números doadores e números receptores são algumas vezes usados para informar as for- 
ças de bases e de ácidos, respectivamente. Quanto maior o número doador ou o número re- 
ceptor, mais forte é a base ou o ácido. 


Reações heterogêneas ácido-base 


Algumas das reações mais importantes envolvendo a acidez de Lewis e a de Bronsted 


de compostos inorgânicos ocorrem em superfícies sólidas. Por exemplo, superfícies 
ácidas, que são sólidos com alta área superficial e sítios ácidos de Lewis, são usadas 
como catalisadores na indústria petroquímica para a interconversão de hidrocarbone- 
tos. As superfícies de muitos materiais que são importantes em química do solo e de 
águas naturais também possuem sítios ácidos de Brgnsted e de Lewis.” 

A superfície da sílica não produz prontamente sítios ácidos de Lewis porque os 
grupos -OH permanecem ligados com firmeza à superfície de derivados de SiO,; co- 
mo resultado, a acidez de Brónsted é dominante. A acidez de Brónsted de superfície de 
sílica é somente moderada (comparável àquela do ácido acético). Entretanto, como te- 
mos informado, os aluminossilicatos mostram acidez forte de Brgnsted. Quando os 
grupos OH da superfície são removidos por tratamento de calor, a superfície do alumi- 
nossilicato possui fortes sítios ácidos de Lewis. | 

Reações de superfície com o uso de sítios ácidos de Brgnsted de sílica gel são uti- 
lizados para preparar finas camadas de recobrimento de uma ampla variedade de gru- 
pos orgânicos, usando reações de modificação de superfície tais como: 


%%%%%%%%28868400%000060ы0ЫЫЫ60Ыы00..0ө rr р06ЫЫ00Ы6ы06Ы00660ы..Ы66 цө б еө ее P ө 0 ее UI CO a UU UA AU Us Ur re O SOS 556 


* Uma ponderação interessante é encontrada em G. Sposito, The surface chemistry of soils, Oxiord Univer- 
sity Press (1984). 
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oH OSiR, 


| | 


Si + нов; -- Si 
AS 
о 0.0 


ІШІ 


бі + 


О о о O 
JHU LULUH 


+ HCI 


Assim, as superfícies da sílica gel podem se modificadas para terem afinidades para 
classes específicas de moléculas. Este procedimento expande grandemente o interva- 
lo de fases estacionárias que podem ser usadas para a cromatografia. Os grupos O-H 
superficiais no vidro podem ser modificados similarmente, e a vidraria tratada desta 
mesma maneira é algumas vezes usada em laboratório, quando compostos sensíveis a 


prótons estão sendo estudados. 


As superfícies de muitos materiais catalíticos e minerais possuem sítios ácidos de Bronsted 


e de Lewis. 


Leitura complementar 

R.P. Bell, The proton in chemistry. Cornell University Press, Ithaca 
(1973). Uma discussão clássica da acidez de Brønsted com muitos 
complexos da química orgânica. 


C.F. Bates, Jr e R.E. Messmer, The hydrolysis of cations. Wiley-Inters- 
cience, New York (1976). Uma visão da acidez e da polimerização de 
íons aquosos. ; 


J. Burgess, Jons in solution. Elis Horwood, Chichester, UK (1988). 
Uma agradável consideração da solvatação de fon, com uma introdu- 
ção à acidez e à polimerização. 


W. Stumm е J.J. Morgan, Aquatic chemistry. Wiley-Interscience, New 
York (1996). Um texto-padrão sobre a química de águas naturais. 


Exercícios 


5.1 Faça um esboço dos blocos s e p da tabela periódica e indique os 
elementos que formam (a) óxidos ácidos fortes e (b) óxidos básicos 
fortes, (c) mostre as regiões nas quais o anfoterismo é comum. 


ema 


752 Identifique as bases conjugadas correspondentes aos seguintes 
“ácidos: [Co(NH,),(0H,)]”*, HSO;, CH,0H, H,PO; , Si(OH),, HS”. 


5.3 Identifique os ácidos conjugados das bases: C¿H,N(piridina), 
HPO; , 0”, CH,COOH, [Co(CO),J”, CN. 


У 


254 Coloque as bases HS”, F, T, e МН, em ordem crescente de afi- 
nidade com o próton. 


5.5 Auxiliado pela Figura 5.2 (levando em conta o nivelamento do 
solvente), identifique quais bases da seguinte lista são: (a) muito fortes 


Duas obras com tratamento geral sobre ácidos e bases de Lewis são: 
R.S. Drago e М.А. Matwiyoff, Acids and bases. Heath, Boston (1968). 
W.B. Jensen, The Lewis acid-base concepts. Wiley, New York (1980). 
Livros mais especializados: 


Е.С. Pearson, em Survey of progress in chemistry (ed. A. Scott), Vol. 1, 
chapter 1. Academic Press, New York (1969). Este é uma consideração 
da classificação “dura” e “mole” pelo idealizador da terminologia. 


V. Gutmann, Coordination chemistry in nonaqueous solution. Sprin- 
ger-Verlag, Berlin (1968). Esta monografia analisa em detalhes a fun- 
ção dos solventes. 


para serem estudadas experimentalmente; (b) muito fracas para serem 
estudadas experimentalmente; ou (c) de força básica diretamente men- 


surável.  - 

(i) (CO,”, O”, CIO; e NO; em água 

(ii) HSO;, МО; CIO; em H,SO, 
5.6 Os valores de рК, de solução aquosa para HOCN, H,NCN, е 
CH,CN são aproximadamente 4, 10,5 e 20 (estimado), respectivamen- 
te. Explique a tendência nestes derivados ácidos binários de -СМ е 
compare-os com Н.О, NH, e CH,. O -CN é doador ou retirador de elé- 
trons? 
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бз л р i 
5,7 O valor do pK, de НАЗО/ é 11,6. Este valor é compatível com as 
duas regras de Pauling? 

5.8 Desenhe as estruturas e indique as cargas dos tetraoxoânions de 


X = 51. Р, S e Cl. Resuma e esclareça as tendências nos valores de pK, 
de seus ácidos conjugados. 


5.9 Quais dos seguintes pares é o ácido mais forte? Justifique a sua 
escolha. (а) [Fe(OH)]” ou [Fe(OH,)]* , (b) [ANOH,)¿J ou 
[баон ‚ (с) Si(OH), ou бе(ОН),, (4) HCIO, ou HCIO, , (e) 
Н,СгО, ou HMnO, , (f) H,PO,ou H,SO,. 


25.10 Organize os óxidos А1,О,, B,O,, BaO, CO,, CLO,, SO, a partir 
do mais ácido, passando pelo anfótero ao mais básico. , 


511 Organize os ácidos Н5О;, H,SiO,, CH,GeH,, NH,, HSO,F em 
ordem crescente de força ácida. 


5.12 Os íons Na* е Ag” têm raios similares. Qual íon aquoso é o áci- 
do mais forte? Por quê? 


5.13 Quais. entre os elementos Al, As, Cu, Mo, Si, B. Ti, formam 
óxidos poliânions e quais formam óxidos policátions? 


5.14 Quando um par de cátions aquosos forma uma ponte М-О-М 
com a eliminação de água, qual é a regra geral para a mudança na carga 
por átomo M no íon? 


5.15 Escreva uma equação balanceada para a formação de Жем а 
partir de PO; . Escreva uma equação balanceada para а dimerização do 
complexo [Fe(OH,)¿J'* para originar ((Н,О),Ғе(ОН),(Ғе(ОН,) Д^. 


5.16 Escreva as equações balanceadas para a reação principal que 
ocorre quando (а) Н,РО, e Na,HPO, е (b) CO, e СаСО; são mistura- 
dos em meio aquoso. 


5.17 Esboce o bloco p da tabela periódica. Identifique tantos elemen- 
tos quantos você puder que formam os ácidos de Lewis em um de seus 
estados de oxidação e dê a fórmula de um ácido de Lewis representati- 
vo para cada elemento. 


5.18 Para cada um dos seguintes processos, identifique os ácidos e as 
bases envolvidos e caracterize os processos como formação de comple- 
xo ou deslocamento ácido-base. Identifique as espécies que apresen- 
tam acidez de Brgnsted e também acidez de Lewis. 


(a) SO, + Н.О — HSO; + H* 


(b) CH,[B,,] + Hg” — [В,.]' + CH,Hg”; [В|] designa o macrocí- 
clico de Co, vitamina B,, 


(с) KCI + SnCl, —> K* + [SnCLJ 
(d) ASF(g) + SbF;(1) - [ASE,JISbE(s) 


(e) Etanol dissolve-se em piridina para produzir uma solução não con- 
dutora, 


5.19 Selecione o composto em cada linha com a característica men- 
cionada e explique a razáo para sua escolha: 


(a) O ácido de Lewis mais forte: 
BF, ВСІ, BBr, 
BeCl, ВСІ, 
B(n-Bu), B(-Bu), 

(b) O mais básico para o B(CH,),: 
MeN ELN 
2-CH,;C;H;N 4-Сн;с;н,м 


5.20 Aplicando os conceitos de “duro-mole”, responda quais das se- 
guintes reações deverão apresentar uma constante de equilíbrio maior 
do que 1? Até orientação em contrário, considere a fase gasosa ou a so- 
lução de hidrocarboneto e 25°С. 


(a) R;PBBr, + R;NBF, ==> R,PBF, + R;NBBr, 

(b) SO, + (С,Н;),РНОС(СН,), == (C,H9),PSO, + НОС(СН,), 
(с) CH,Hgl + HCl == CH,HgCl + HI 

(d) [AgCL] (aq) + 2CN (ад) => [AS(CN),] (aq) + 2CI' (ад) 


5.21 A molécula (CH,),N—PF, tem dois átomos básicos, Ре N. Um 
está ligado a B no complexo com BH,, o outro ao B no complexo com 
BF,. Identifique cada um e justifique. 


5.22 As entalpias da reação de trimetilboro com NH,, CH,NH,, 


(СН,).МН, e (CH,),N são -58, —74, -81 е-74 kJ mol”, respectivamen- > 


te. Por que a trimetilamina está fora da faixa? 


5.23 Coma ajuda da tabela dos valores de E e de С, discuta a basici- 
dade relativa em (a) acetona e dimetilsulfóxido, (b) dimetilsulfito e di- 
metilsulfóxido. Comente sobre a possível ambigiidade do DMSO. 


5.24 Forneça a equação para a dissolução do vidro de SiO, pelo НЕ 
е interprete a reação a partir dos conceitos ácido-base de Lewis e de 
Вгопѕгеа. 


5.25 О sulfeto de alumínio, А1,5,, emite um odor característico de 
sulfeto de hidrogênio quando ele torna-se úmido. Escreva a equação 
química balanceada para a reação e discuta, considerando os conceitos 
ácido-base. 


5.26 Discuta as propriedades que (а) favoreceriam o deslocamento 
do СГ pelo Г de um centro ácido, (b) favoreceria a basicidade do К,Аѕ 
em relação ао R,N, (с) favoreceria a acidez do Ав” em relação ao Al”, 
(9) promoveria a reação 2 FeCl, + ZnCl, — Zn” + 2[FeC1. Em 
cada caso, sugira um solvente específico que possa ser adequado. 


5.27 Рог que solventes fortemente ácidos (isto é, SbF;/HSO,F) são 
usados na preparação de cátions como 1; e Sez, enquanto que solventes 
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fortemente básicos são necessários para estabilizar espécies aniônicas 
z 2- E, 
tais como 5; e Pb, ? 


5.28 А catálise do ácido de Lewis AICI, da reação de acetilação do 
benzeno foi descrita na Segáo 5.8. Proponha um mecanismo para uma 
reação similar catalisada por uma superfície de alumina. 


5.29 Recorra aos conceitos de ácido-base para comentar sobre o fato 
de que o único minério importante de mercúrio é o cinabre, Но5, еп- 
quanto que о zinco ocorre na natureza como sulfetos, silicatos, carbo- 
natos e óxidos. 


5.30 Escreva as equações ácido-base de Brgnsted balanceadas para а 
dissolução dos seguintes compostos em fluoreto de hidrogênio líquido: 
(a) СН,СН,ОН, (b) МН,, (с) СНСООН. 


5.31 A dissolução dos silicatos em HF é uma reação ácido-base de 
Lewis, uma reação ácido-base de Bronsted, ou ambas? 


Problemas 


5.1 Em química analítica, um truque-padrão para melhorar a detec- 
ção do ponto estequiométrico em titulações de bases fracas com áci- 
dos fortes é usar o ácido acético como solvente. Explique o fundamen- 
to desta abordagem. 


5.2 Em fase gasosa, a força básica das aminas aumenta regularmen- 
te ao longo da série NH, < СН,МН, < (CH;),NH < (CH,),N. Conside- 
re O papel do efeito estérico e da habilidade elétron doadora do СН, 
para determinar esta ordem. É provável que o efeito da solvatação se- 
ja o responsável? 


5.3 О hidroxo-ácido Si(OH), é mais fraco do que o H,CO,. Escreva 
as equações balanceadas para mostrar como a dissolução de um sóli- 
do M,SiO, pode permitir a redução na pressão de CO, em uma solu- 
ção aquosa. Explique por que os silicatos em sedimentos de oceano 
podem limitar o aumento do CO, na atmosfera. 


5.4 A precipitação do Fe(OH), discutida neste capítulo é usada para 
clarear águas com dejetos, porque o óxido hidróxido gelatinoso é mui- 
to eficiente na co-precipitação de alguns contaminantes e trapeamen- 
to de outros. A constante de solubilidade do Fe(OH), é К, = 
[Fe OH" =107°%. Desde que a constante de autoprotólise da água 
une [H,0*] ao [ОНГ] por К, = [H,0*][0H] = 10", podemos escrever 
a constante de solubilidade por substituição como [Fe”*]/[H*]'. (a) Ba- 
lanceie a equação química para a precipitação do Fe(OH), quando ni- 
trato de ferro(III) é adicionado à água. (б) Se 6,6 kg de Fe(NO,), · 
9H,0 é adicionado a 100 L de água, qual é o pH final da solução e a 
concentracáo molar de Fe*(aq), desprezando outras formas de Ғе(Ш) 
dissolvido? Dé as fórmulas para as duas espécies mais importantes de 
Ее(Ш) que foram desprezadas neste cálculo. 


5.5 А frequência da vibração do estiramento simétrico do M—O dos 
íons octaédricos aquosos [M(0H,),]* aumenta ao longo das séries, 
Ca™ < Mn” < Ni”. Como esta tendência relaciona-se com a acidez? 


5.32 
em minerais silicatos. O que isto indica sobre a sua dureza? 


Os elementos do bloco f são encontrados como М(Ш) litófilos 


5.33 Considere a reação formando silicatos a parir de carbonatos: 


пСаСО,($) + nSiO;(s) — [CaSiO,], + nCO(g) 


Identifique o ácido mais forte entre SiO, e CO,. 


5.34 Ов minérios de titânio, tântalo е nióbio podem ser dissolvidos 
quando a temperatura atinge aproximadamente 800°C, com uso de dis- 
sulfato de sódio. Uma versão simplificada da reação é: 


TIO, + Na,S,0, ——> NasSO, + TIO(SO ) 
Identifique os ácidos е as bases. 


5.35 Esboce as formas do AsF, e de seus complexos сот F (use 
КРЕСУ se necessário) e identifique seus grupos de ponto. Quais são os 
grupos de ponto do X;BNH, e do ALCI,? 


5.6 Uma solução eletricamente condutora é produzida quando АІСІ; 
está dissolvido no solvente polar básico CH;CN. Dé as fórmulas para 
as espécies condutoras mais prováveis e descreva a sua formação, 
aplicando os conceitos de ácido-base de Lewis. 


5.7 O ânion complexo [FeCl.] é amarelo, enquanto que o [Fe,Cl¿] é 
avermelhado. A dissolução de 0,1 mol de РеС1,(5) em 1 L ou de POCI, 
ou de PO(OR), produz uma solução avermelhada que torna-se amare- 
la com a diluição. As titulações das soluções vermelhas em POCI, 
com soluções de Et, NCI permitem a mudança de cor abrupta (do ver- 
melho ao amarelo) а uma razão molar 1:1 de FeCl,/Et,NCL O espec- . 
tro vibracional sugere que os solventes oxi-cloretos formam adutos 
com ácidos típicos de Lewis via coordenação do oxigênio. Compare - 
as duas séries seguintes de reação como possíveis explicações para as 
observações. 


(a) Fe,Cl, + 2РОСІ, == 2(FeCL.] + 2[POCL]* 
POCL;* + ENCI == EIN + POCI 


(b) Fe,Cl, + 4POCI, == [РеС1,(ОРСІ,) Д“ + [Fec] 
Ambos os equilibrios deslocam-se para os produtos pela diluição. 


5,8 No esquema tradicional para a separação de íons metálicos da 
solução que é a base da análise qualitativa, íons de Au, de As, de Sb, e 
de Sn precipitam como sulfetos mas redissolvem com a adição de ex- 
cesso de polissulfeto de amônia. Em contraste, íons de Cu, de Pb, de 
Hg, de Bi e de Cd precipitam-se como sulfetos mas não redissolvem. 
Na linguagem deste capítulo, o primeiro grupo é anfótero para as rea- 
ções que envolvem o SH” em vez de OH. O segundo grupo é menos 
ácido. Localize a fronteira anfótera na tabela periódica para os sulfe- 
tos. Compare essa fronteira com a fronteira anfótera para os óxidos hi- 
dratados na Figura 5.4. essa análise concorda com a descrita para о S™ 
como uma base mais mole do que o O”? 
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5.9 Oscompostos SO, e SOCI, podem submeter-se a uma troca de en- 
xofre marcado radioativamente. A troca é catalisada por СГ e 
ЅЫСІ,. Sugira mecanismos para estas duas reações de troca com a pri- 
meira etapa sendo a formação de um complexo apropriado. 


5.10 Na reação de brometo de t-butila com Ba(NCS),, o produto é 
91% S ligado ао t-butil-SCN. Entretanto, se Ba(NCS), é impregna- 
do no sólido CaF,, o rendimento é maior e o produto passa a ser 99% 
t-butil-NCS. Discuta o efeito do suporte do sal de metal alcalino ter- 
roso na dureza do nucleófilo ambidentado SCN”. Consulte T. Kimu- 
ra, М. Fugita, e Т. Ando, /. Chem. Soc., Chem. Соттип. 1213 
_ (1990). 


5.11 Ordene os seguintes cátions considerando o aumento da acidez 
k 2 2 2 
de Bronsted em água: Sr”, Ва”, Hg”. 


5.12 Desenhe as estruturas dos ácidos clórico e cloroso e prediga 
seus valores de pK, usando as regras de Pauling. 


5.13 A piridina forma um complexo ácido-base de Lewis mais forte 
com SO, do que com o SO,. Entretanto, a piridina forma um comple- 
xo mais fraco com SF, do que com SE,. Explique a diferença. 


5.14 Prediga se as constantes de equilíbrio para as seguintes reações 
seriam maiores do que 1 ou menores do que 1: 


(a) CdL(s) + CaF.(s) == САҒ (8) + Cal.(s), 
(b) [Cul (ag) + [СиС1,]” (ад) ы еее [CuCl] aq) + [Cu ад). 
(с) NH;(aq) + Н,О(1) == NH, (aq) + ОН (ад) 


5.15 Proponha qual das duas soluções de (а). (b) e (c) tem o menor 
pH: (а) Fe(C10,), 0,1 M ou Fe(CIO,), 0,1 М, (b) Ca(NO,), 0.1 M ou 
Mg(NO,), 0,1 М, (с) Hg(NO,), 0,1 M ou Zn(NO,), 0,1 M. 


5.16 Considere os três óxidos de manganês MnO, MnO, e Mn,0.,. 
Um deles é ácido, um deles é básico e um deles é anfótero. Identifique 
cada um. 


Extração de elementos 


6.1 Elementos extraídos por redução 
6.2 Elementos extraídos por oxidação 


Potenciais de redução 


6.3 Semi-reações redox 
6.4 Fatores cinéticos 


Estabilidade redox em água 


6.5 Reações com água 
6.6 Desproporcionamento 
6.7 Oxidação por oxigênio atmosférico 


Apresentação diagramática de dados 
potenciais 


6.8 Diagramas de Latimer 
6.9 Diagramas de Frost 
6.10 Dependência do pH 


O efeito da formação de complexo nos 
potenciais 


Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


xidação 
redução 


А terceira maior classe de reações químicas compreende as rea- 
ções redox, nas quais elétrons são transferidos de uma espécie 
para outra. Analisamos sua praticidade considerando os aspec- 
tos termodinânicos e os cinéticos. А discussão se inicia com 
uma análise termodinâmica das condições necessárias para al- 
guns processos industriais principais executados a temperaturas 
elevadas, tal que a cinética toma-se somente uma consideração 
secundária. A seguir, desenvolvemos os procedimentos para ana- 
lisar as reações redox em solução próximas à temperatura am- 
biente, onde as considerações termodinâmicas e cinéticas têm 
grande imporiência. Veremos que os potenciais de eletrodo de 
espécies eletroarivas fornecem dados termodinâmicos de manei- 
ra bastante ігі. Em particular, saberemos como usar técnicas 
diagramáticas para resumir as tendências nas estabilidades de 
vários estados de oxidação, incluindo a influência do pH. Os so- 
brepotenciais são introduzidos como uma forma aproximada de 
tratar os fatores cinéticos. 


Podemos considerar que existe uma classe muito grande de rea- 
ções que ocorrem por transferência de elétrons de uma espécie 
para outra. O ganho de elétrons é chamado de redução e a sua 
perda é denominada oxidação; o processo em comum é chama- 
do de reação redox. À espécie que fornece elétrons é o agente 
redutor (ou “redutor”) e a espécie que remove elétrons é o agen- 
te oxidante (ou “oxidante”). 

A transferência de elétrons é frequentemente acompanhada 
pela transferência de átomos e é algumas vezes difícil acompa- 
nhar de onde os elétrons vêm ou para onde vão. Deste modo, é 
mais seguro — е mais simples — analisar as reações redox de acor- 
do utilizando uma série de regras formais expressas em termos 
de números de oxidação (Seção 3.1) e não pensar em termos de 
transferência de elétrons real. Assim, a oxidação corresponde a 
um aumento no número de oxidação de um elemento, e a redu- 
ção corresponde a um decréscimo no número de oxidação. Uma 
reação redox é uma reação química na qual há mudança no nú- 
mero de oxidação de no mínimo um dos elementos envolvidos. 


Extração dos elementos 


A definição original de “oxidação” afirmava tratar-se de uma 
reação na qual um elemento reage com o oxigênio e é convertido 
a um óxido. À “redução” originalmente significou a reação in- 
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versa, ou seja, um óxido de um metal foi convertido a um metal. Ambos os termos fo- 
ram generalizados e expressos em termos de transferência de elétrons e mudanças no 
número de oxidação, mas estes casos especiais ainda formam a base de grande parte 
da indústria química e da química de laboratório. 


6.1 Elementos extraídos por redução 


O oxigênio é um componente da atmosfera desde que a fotossíntese tornou-se um pro- 
cesso dominante cerca de 10° anos atrás, e muitos elementos são encontrados na for- 
ma de seus óxidos. O cobre poderia ser extraído de seus minérios em temperaturas viá- 
veis nos fornos primitivos já disponíveis a aproximadamente 4.000 aC, e o processo de 
“fusão” foi descoberto, no qual os minerais são aquecidos com um agente redutor, tal 
como 0 carbono. A fusão ainda é usada, mas como muitos minérios importantes de 
metais facilmente reduzidos são sulfetos, ele é fregiientemente precedido pela conver- 
são de uma parte do sulfeto em óxido por “calcinação” ao ar, como na reação: 


2 Си,5(5) + 3 0,6) — 2 Cu,O(s) + 2 SOg) 


Não antes de 1000 а.С., temperaturas mais elevadas puderam ser alcançadas е elemen- 
tos mais difíceis de serem reduzidos, tal como o ferro, puderam ser extraídos. А idade 
do ferro então começou. O carbono permaneceu o agente redutor dominante até o fi- 
nal do século dezenove, e metais que necessitavam de maiores temperaturas para a sua 
produção permaneceram indisponíveis, embora os seus minérios fossem razoavelmen- 
te abundantes. 

А inovação tecnológica no século dezenove que resultou na conversão do аішпі- 
nio, considerado um metal raro, em um metal principal de construção, foi a introdução 
da eletrólise, a condução de uma reação não-espontânea (incluindo a redução de mi- 
nérios) pela passagem de uma corrente elétrica. A disponibilidade de potência elétrica 
também expandiu o alcance da redução por carbono, para fornos elétricos que podiam 
atingir temperaturas mais elevadas do que os fornos de combustão de carbono. tal co- 
mo o alto forno. Então, o magnésio é o metal do século vinte, embora um de seus mo- 
dos de recuperação, o processo Pidgeon, a redução eletrotérmica do óxido na reação 


MgO(s) + C(s) —2-> Me(l) + CO(g) 


use o carbono como agente redutor. 


Metais são obtidos a partir de seus minérios com o uso de um agente redutor a altas tem- 
peraturas ou por eletrólise. 


(a) Aspectos termodinâmicos da extração 


Argumentos termodinâmicos podem ser usados para identificar quais reações são es- 
pontâneas (isto é, com uma tendência natural de ocorrer) sob as condições prevalecen- 
tes e ajudar-nos a escolher os agentes redutores mais econômicos e as condições de 
reação. O critério termodinâmico da espontaneidade é que, à temperatura e pressão 
constantes, a energia de Gibbs da reação, AG”. , é negativa. Isto é suficiente para con- 
siderar a energia de Gibbs da reação padrão, que está relacionada à constante de equi- 
líbrio através de 


AG” =-RT ln К а) 


Consegiientemente, um valor negativo de AG? corresponde a Ķ > 1, e deste modo, а 
uma reação “favorável”. Deve ser observado que o equilíbrio é raramente atingido em 
processos comerciais, e mesmo um processo para о qual К < 1 pode tornar-se viável se 
os produtos forem arrastados da câmara de reação. A princípio, também necessitamos 
considerar as velocidades, quando julgamos se uma reação ocorrerá na prática. mas as 
reações são freqiientemente rápidas a altas temperaturas, e as reações termodinamica- 
mente favoráveis serão as mais prováveis de ocorrer. Uma fase fluida (tipicamente um 
gás) é normalmente necessária para facilitar uma reação entre as partículas. 
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Para atingir um valor negativo de 4,G” para a redução de um óxido metálico com 
carbono ou monóxido de carbono, uma das reações 


(a) C(s) + + Ов) — CO(g) AGÁCCO) 
(b) $ C(s)+ 10.60 — 3 СОХ) АСЧССО, 
(с) CO(g) + 1 О,(а) —— СО, (е) A,G(CO,CO,) 


deve ter um valor de AGE mais negativo do que uma reação da forma 
(d) xM(s ou 1) + + Oe) —> M,O(s) A,G(M.M,O) 


sob as mesmas condições de reação. Sendo assim, então uma das reações 


(a - d) M,O(s) + C(s) — xM(s ou 1) + CO(g) 
| А,6“(С.СО)-д6%М,М,О) 


(5-4) M,O(s) + 1 C(s) ——> xM(s ou 1) + iCO,(g) 
AGÍC.CO,) - AGM,M,0) 


(c — d) M,O(s) + CO(g) ——> хМ( ou 1) + COs(g) 
AG (COCO, - А,С®(М,М,О) 


terá uma energia de Gibbs de reação negativa, e deste modo será espontânea. A infor- 
mação relevante é normalmente resumida em um diagrama de Ellingham. que é um 
gráfico de 467 em função da temperatura para cada uma dessas reações (Figura 6.1). 

Um entendimento do aparecimento de um diagrama de Ellingham pode ser obti- 
do observando-se que: 


AGO = АН — TAS? (2) 
e pelo fato de que a entalpia е а entropia de reação são, para uma aproximação razoá- 
vel, independentes da temperatura; o coeficiente angular de uma linha no diagrama de 
Ellingham seria deste modo igual à A S?. Considerando о fato de que as entropias-pa- 
drão dos gases são muito maiores do que a dos sólidos, a entropia de reação-padrão de 
(d), onde há consumo de gás, é negativa, e desta forma o gráfico no diagrama de El- 
lingham teria um coeficiente angular positivo, como mostrado na Figura 6.2. As do- 
bras nas linhas, onde o coeficiente angular da linha de oxidação do metal muda, repre- 
sentam os locais onde o metal submete-se a uma mudanga de fase, particularmente fu- 
são, e a entropia da reação muda adequadamente. 

A entropia da reação (a), onde há a formação de gás (porque 1 mol de CO substi- 
tui 1 mol de O,), é positiva, e deste modo esta linha no diagrama de Ellingham tem um 
coeficiente angular negativo. A entropia-padrão da reação de (b) aproxima-se de zero, 
de forma que não há mudança líquida na quantidade de gás; assim, sua linha é horizon- 
tal no diagrama de Ellingham. Finalmente, (с) tem uma entropia de reação negativa, 
porque 4 mol de moléculas gasosas é substituído por 1 mol de CO,; conseqiientemen- 
te, a linha no diagrama tem um coeficiente angular positivo. 

Nas temperaturas onde a linha С, CO encontra-se acima das linhas dos óxidos na 
Figura 6.2, 4,6% (М.М,О) é mais negativo do que АС (С,СО). Nessas temperaturas, 
А.С(С,СО) - AGÍ(M,M,O) é positivo; assim, a reação (а - d) não é espontánea. En- 
tretanto, para temperaturas nas quais a linha C,CO encontra-se abaixo da linha do óxi- 
do metálico, a redução do óxido metálico pelo cárbono é espontânea. Observações si- 
milares aplicam-se às temperaturas nas quais as outras duas linhas de oxidação do car- 
bono encontram-se acima ou abaixo das linhas do óxido metálico na Figura 6.2. Em 
resumo: 


e Para temperaturas onde a linha C,CO encontra-se abaixo da linha do óxido metá- 
lico, o carbono pode ser usado para reduzir o óxido metálico e ele próprio é oxi- 
dado a monóxido de carbono. ; 
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A,GÊ(CO, CO») 
(reação c, 
gás consumido) 


a, GHM,M О) 
{ао d, 
gás consumido) 


Sg 


А,6®(С,СО,) 


(reação b, 
nenhuma formação 
de gás) 


Energia de Gibbs de reação 


Energia de Gibbs de reação 


A,G*(C, CO) 
(reação a, 
gás formado) 


С — СО pode reduzir 
MO aM: 


------ Temperatura >>» 


Temperatura ——+» 


Figura 6.1 А variação das energias de Gibbs Figura6.2 Parte de um diagrama de Elling- 
padrão de reação para a formação de um óxido ham, mostrando a energia de Gibbs padrão 
metálico e monóxido de carbono com a tempera- де reação para a formação de um óxido metá- 
tura. A formação de monóxido de carbono a par- lico e as três energias de Gibbs para a oxida- 
tir do carbono pode reduzir o óxido metálico a ção do carbono. Os coeficientes angulares 
metal a temperaturas mais altas do que o ponto das curvas são determinados em grande par- 
de intersecção das duas linhas. Mais especifica- te pelo fato de haver ou não a formação ou 
mente, na intersecção K muda de menor do que consumo de gás durante a reação. Uma mu- 
1 para maior do que 1. danca de fase pode resultar em uma mudan- 
ça da inclinação no gráfico (porque a entropia 
da substáncia muda). 


e Рага temperaturas onde a linha CO,CO, encontra-se abaixo da linha do óxido me- 
tálico, carbono pode ser usado para alcançar a redução, mas = é oxidado a dióxi- 
do de carbono. 

e Рага temperaturas onde a linha CO,CO, encontra-se abaixo da linha do óxido me- 
tálico, monóxido de carbono pode reduzir o óxido metálico a metal e ele é oxida- 
do a dióxido de carbono. 


A Figura 6.3 mostra um diagrama de Ellingham para uma série de metais comuns. А 
princípio, a produção de todos os metais mostrados no diagrama, mesmo magnésio e 
cálcio, poderia ser realizada por pirometalurgia, aquecendo com um agente redutor. 
Entretanto, há limitações práticas severas. Esforços para produzir alumínio por piro- 
metalurgia (mais notável no Japão, onde a eletricidade é onerosa) foram frustradas por 
causa da elevada volatilidade do Al,O, nas altas temperaturas requeridas para este pro- 
cesso. Um outro tipo de dificuldade é encontrado na extração pirometalúrgica do titá- 
nio, onde carbeto de titânio, ТІС, é formado em vez do metal. Na prática, a extração pi- 
rometalúrgica de metais está restrita principalmente ao magnésio, ferro, cobalto, ní- 
quel, zinco, e uma variedade de ferroligas (ligas com ferro). 


Exemplo 6.1 Usando um diagrama de Ellingham 
Qual é a temperatura mais baixa na qual ZnO pode ser reduzido a zinco metálico pelo 
carbono? Qual é a reação global nessa temperatura? 


Resposta: A linha C,CO na Figura 6.3 encontra-se abaixo da linha ZnO em aproxima- 
damente 950°С; acima desta temperatura, a redução do óxido metálico é espontânea. 
As reações que contribuem são a reação (a) e 


Zn(g) + + Ox (2) ---> ZnO(s) 


Assim, a reação global é a diferença, ou seja, 


C(s) + ZnO(s) — CO(g) + Zn(g) 


O estado físico do zinco é dado como gasoso porque o elemento sofre ebulição a 
907°C (a inflexão correspondente na linha ZnO no diagrama de Ellingham pode ser 
vista na Figura 6.3). 
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Teste seus conhecimentos 6.1 Qual é a temperatura mínima para a 
redução do MgO pelo carbono? 


Т CASA RE DOSE ALLA USO DECADA DELLE CLA CELLS LON INNER шө лпе9к666900806646ө6066ө%00006Ы066ЫЫ6ы. өш ә ге ез 


Princípios similares aplicam-se às reduções usando outros agentes redutores. Por - 


exemplo, um diagrama de Ellingham pode ser usado para verificarmos se um metal М” 
pode ser usado para reduzir o óxido de um outro metal M. Neste caso, nós observamos 
no diagrama se na temperatura em questão a linha do M'O encontra-se abaixo da linha 
do MO, onde agora M' está no lugar de С. Quando 


AG = AGM',M' 0) - AG M,MO) 
é negativo, onde as energias de Gibbs referem-se às reações 


(a) Мв ou 1) + + 0%) — MO AS (M', M'O) 
(b) M(s ou 1) + 4 О2(в) — MO(g) A GÊ (М, MO) 


a reação 


(a— b) MO(s) + M'(s ou 1) ——> М(ѕ ou 1) + M'O(s) 


Ag20 


+250 


(Жест 
1 


500 1000 1500 2000 2500 
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Figura 6.3 Um diagrama de Ellingham para a redução de óxidos metálicos. As energias de 
Gibbs padrão de reação são para a formação dos óxidos a partir do metal e para as três oxida- 
ções do carbono citadas no texto, 
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Figura 6.4 Um diagrama esquemático de 
um alto forno, mostrando a composição típi- 


Minério, coque, pedra calcárea 
qe AP 


y 


200°С 
3Fe,0,+C0 => 
2Ғе ;0,%С0; 
CaCO, — Са0+С0, 
Ғе;0,%С0-> ЗҒе0+СО; 
700°C 
С+СО, ->200 E 
FeoscO ->Ғесо, | 1076 
cao+sio, Сабо; | 120006 
O ferro funde 
А escória se forma 
2000°С 


P(V),S(VI) reduzido 
2С+0, — 2С0 


ca eo perfil de temperatura. 


(e seu análogo para MO,, e assim por diante) é viável. Por exemplo, na Figura 6.3 a li- 
nha para o magnésio encontra-se abaixo da linha do silício para temperaturas abaixo de 
2.2007С, por isso o magnésio pode ser usado para reduzir о SiO, abaixo daquela tem- 
peratura. Esta reação tem de fato sido empregada para produzir silício de baixa pureza. 


Um diagrama de Ellingham resume a dependência das energias de Gibbs padrão de for- 
mação de óxidos metálicos, e consegiientemente pode ser usado para determinar a tempe- 
ratura na qual a redução pelo carbono ou monóxido de carbono torna-se espontânea. 


(b) Uma visão das reduções químicas 

Os processos industriais para alcançar a extração redutiva de metais mostram uma 
maior variedade do que a análise termodinâmica pode sugerir. Um fator importante é 
que б mineral e o carbono são sólidos, е a reação entre dois sólidos raramente é rápida. 
A maioria dos processos exploram as reações gás-sólido ou líquido-sólido. Os proces- 
sos industriais atuais são bastante variados nas estratégias para assegurar baixo custo, 
explorar matéria-prima е evitar problemas ambientais. Podemos explorar essas estra- 
tégias considerando três exemplos importantes que refletem a dificuldade de redução 
baixa, moderada e extrema. 

As reduções menos difíceis incluem a dos minerais de cobre. A calcinação e a fu- 
são ainda são amplamente usadas na extração pirometalúrgica do cobre. Entretanto, al- 
gumas técnicas recentes buscam evitar maiores problemas ambientais causados pela 
produção de grande quantidade de SO, que acompanha a calcinação. Um desenvolvi- 
mento promissor é a extração hidrometalúrgica do cobre, a extração de um metal pe- 
la redução de soluções aquosas de seus íons, usando H, ou pedaço de ferro como agen- 
te redutor. Neste processo, íons Cu”* lixiviados de minerais de baixo grau de pureza 
por ação de ácidos ou de bactérias são reduzidos pelo hidrogênio na reação 


Саад) + H(g) — Cuts) + 2 H'(ag) 


ou por uma redução similar usando ferro. Como na área ambiental também é relativa- 
mente benigno, este processo permite, da mesma forma, a exploração econômica de 
minerais de menores graus de pureza. a 

Que a extragáo do ferro é de dificuldade intermediária, ficou constatado pelo fato 
de a Idade do Ferro ter sucedido a Idade do Bronze. Em termos económicos, a redugáo 
do minério de ferro é a aplicação mais importante da pirometalurgia do carbono. Em 
um alto forno (Figura 6.4), que ainda é a maior fonte do elemento, a mistura de miné- 
rios de ferro (Fe,O,, Ее,О,), coque (С), e pedra calcária (CaCO,) é aquecida com uma 
explosáo de ar quente. A combustáo do coque nesta explosáo a ar eleva a temperatura 
a 2.000°С, e o carbono queima a monóxido de carbono na parte inferior do forno. O 
fornecimento de Fe,O, no topo do forno encontra o CO quente subindo. O óxido de 
ferro (Ш) é reduzido, primeiro a Fe,O, e então a FeO a 500-700°%С, e o CO é oxidado 
a CO,. Ao mesmo tempo, a pedra calcária é convertida a cal (СаО), aumentando assim 
o conteúdo dos gases descarregados. A redução final a ferro ocorre entre 1.000 e 
1.200º€ na região central do forno: 


FeO(s) + CO(g) ——> Fe(s) + CO(g) 


Um fomecimento suficiente de CO é assegurado pela reação 


СО.(е) + C(s) —— 2 CO(g) 


que aumenta o monóxido de carbono formado pela combustão incompleta do carbono. 
Esta série de reações gás-sólido acompanha a reação global sólido-sólido entre o mi- 
nério е о coque. 

A função da cal, СаО, formada pela decomposição térmica do carbonato de cálcio 
é combinar-se (na reação ácido-base de Lewis) com os silicatos presentes no minério 
para formar uma camada fundida de escória na parte mais quente (mais baixa) do for- 
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no. À escória é menos densa do que o ferro e pode ser escoada para fora. O ferro for- 
mado funde em torno de 400°C abaixo do ponto de fusão do metal puro por causa do 
carbono dissolvido que ele contém. O ferro, a fase mais densa, acomoda-se no fundo 
do forno e é retirado para solidificar em “ferro gusa”, onde o conteúdo de carbono é al- 
to (cerca de 4% em massa). A manufatura do aço consiste então de uma série de rea- 
ções nas quais o conteúdo de carbono é reduzido e outros metais são usados para for- 
mar ligas com o ferro. 

Mais difícil do que a extração do cobre e do ferro é a extração do silício a partir de 
seu óxido: realmente, o silício é um elemento do século vinte. O silício de 96 a 99 por 
cento de pureza é preparado pela redução do quartzo ou areia (SiO,) com coque de al- 
ta pureza. O diagrama de Ellingham mostra que a redução é fácil somente para tempe- 
raturas acima de cerca de 1.500ºC. Esta temperatura alta é atingida por um forno de ar- 
co voltaico na presença de excesso de sílica (para prevenir o acúmulo de SiC): 


810,01) +2 С(ѕ) 206 sill) +2C0(g) 
› g 


2 SiC(s) + ІО) ————> 3 Si(l) + 2 CO(g) 


Silício bastante puro (para semicondutores) é obtido convertendo-se o silício cru a 
compostos voláteis, tais como о SiCl,. Estes compostos são purificados por destilação 
fracionada exaustiva e então reduzidos a silício com hidrogênio puro. O silício resul- 
tante de grau semicondutor é fundido e grandes monocristais são extraídos da massa 
fundida: este procedimento é chamado de processo Czochralski. 

O diagrama de Ellingham mostra que a redução direta do Al,O, com carbono tor- 
na-se fácil somente a 2.000°С, economicamente inviável e complicada pelas caracte- 
rísticas comuns à química a temperaturas elevadas, tal como a volatilidade do óxido. 
Entretanto, a redução pode ser realizada eletroliticamente, e toda a produção moderna 
usa o processo Hall-Héroult, que foi inventado em 1886, independentemente, por 
Charles Hall, nos Estados Unidos e, por Paul Héroult, na França. 

A redução eletrolítica é uma técnica para direcionar a reação de redução usando 
uma diferença de potencial aplicada, E. Se a energia de Gibbs da-reação é AG”, os ar- 
gumentos termodinámicos levam á conclusáo que 


АС 


(O. 
12 


E(aplicado)> (3) 
onde v é o número de elétrons transferidos na reação (para a equação química como 
está escrita). Para a reação na qual А С = +100 kJ mol ev=1,a diferença de poten- 
cial requerida para provocar a reação é E(aplicado) = 1 V ou mais. 

Na prática, o minério bauxita usado como uma fonte de alumínio é uma mistura do 
óxido ácido SiO, e os óxidos anfóteros ALO, е Fe,O, (mais uma quantidade de ТІО,). 
OALO, é extraído com hidróxido de sódio aquoso, que separa os óxidos de alumínio e 
de silício do óxido de ferro (Ш) (que necessita um álcali mais concentrado para uma 
reação significativa). A neutralização da solução com CO, resulta na precipitação do 
АТОН);, deixando os silicatos em solução. O hidróxido de alumínio então é dissolvido 
em criolita fundida (Na,AlF,) e a mistura ignea é reduzida eletroliticamente no catodo 
de aço com anodos de grafite. Este último participa na reação global, que é 


2 AlO, +3 C —> 4Al +3 СО, 


Como o material do eletrodo é consumido, ele necessita ser continuamente substituí- 
do. O processo comercial usa um potencial de eletrodo de cerca de 4,5 V com uma 
densidade de corrente de cerca de 1 А cm”. Esta densidade de corrente pode пао pare- 
cer muito, mas quando multiplicada pela área total dos eletrodos, a corrente requerida 
é enorme. Além disso, com a potência (em watts) é o produto da corrente pelo poten- 
cial (Р = JE), o consumo de potência de uma planta típica é enorme. Assim, о alumí- 
nio é fregientemente produzido onde a eletricidade é barata (em Quebec, por exem- 
plo) e não onde a bauxita é extraída (na Jamaica, por exemplo). 


209 


210 


QUÍMICA INORGÂNICA 


A eletrólise pode ser usada para provocar uma redução não-espontânea; o potencial тіпі- 
mo requerido é dado pela equação 3. 


6.2 Elementos extraídos por oxidação 
Os halogênios são os elementos mais importantes extraídos por oxidação. A energia de 
Gibbs padrão da reação para a oxidação dos íons СІ em água 


2 Cl (aq) + 2 H,011) —— 20H (aq) + H,(g) + Cl.(g) 
А,С° = +422 kJ mol” 


é fortemente positiva, o que sugere que a eletrólise é requerida. A diferença de poten- 


cial mínima que pode ser alcançada na oxidação do СІ é cerca de 2,2 V (porque v = 2. 
para a reação como está escrita). 


Pode parecer que há um problema com a reação concorrente 


2 H,0() — 2 Hg) + Og) AG? = +414 kJ mol” 


que pode ser conduzida por uma diferença de potencial de somente 1,2 V (nesta rea- 
ção, v = 4). Entretanto, a velocidade da oxidação da água é muito lenta nos potenciais 
nos quais torna-se favorável termodinamicamente. Esta lentidão é expressa afirmando- 
se que a redução requer um alto sobrepotencial, n, o potencial que deve ser aplicado 
em adição ao valor de equilíbrio antes de ser alcançada uma velocidade de reação sig- 
nificativa.' Consegientemente, a eletrólise da salmoura produz С1„ H, e NaOH aquo- 
so, mas não muito O,. Deste modo, um problema enfrentado pela indústria é tentar de- 
senvolver usos para Cl, e NaOH de forma equilibrada tão proxima da estequiometria 
da reação quanto possível. Pressões ambientais para decrescer o consumo de cloro têm 
resultado na exploração de fontes alternativas de NaOH, tal como: 


Na,CO,(aq) + Са(ОН) (ад) ---> CaCO,(s) + 2 NaOH(ag) 


O carbonato de sódio usado neste processo é minerado e o hidróxido de cálcio é for- 
mado pela calcinação do carbonato de cálcio e hidratando o óxido resultante. 

Oxigênio, não flúor, é produzido se soluções aquosas de fluoretos são eletroliza- 
das. Deste modo, F, é preparado por eletrólise de uma mistura anidra de fluoreto de 
potássio e fluoreto de hidrogênio, um condutor iônico que é fundido acima de 72°С. 
Os halogênios mais prontamente oxidáveis, Br, e 1,, são obtidos por oxidação quími- 
ca dos haletos aquosos com cloro. 

Pelo fato de que o O, está disponível a partir da destilação fracionada do ar, méto- 
dos químicos de produção de oxigênio não são necessários (mas podem tornar-se ne- 
cessários à medida que colonizarmos outros planetas). Enxofre é um caso misto inte- 
ressante. Enxofre elementar é extraído ou produzido pela oxidação do Н,5 que é remo- 
vido do gás natural “fermentado” e óleo cru, por meio de armadilhas em 2-hidroxieti- 
lamina (HOCH,CH,NH,). A oxidação é acompanhada pelo processo de Claus, que 
consiste de dois estágios. No primeiro, um pouco de sulfeto de hidrogênio é oxidado a 
dióxido de enxofre: 


29,5 +30, —— 2 SO, + 2 H,O 


No segundo estágio, este dióxido de enxofre reage na presenca de um catalisador com 
mais sulfeto de hidrogénio: 


2 H,S + SO, Catalisador de óxido, 300 °C 35+ 2 H,O 


' O sobrepotencial é tratado de forma mais completa na Seção 6.да. 
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O catalisador é tipicamente Fe,O, ou А1,О,. O processo de Claus é ambientalmente be- 
nigno; por outro lado, seria necessário queimar o sulfeto de hidrogênio que é tóxico ao 
dióxido de enxofre que é poluente. 

Os metais importantes obtidos por oxidação são aqueles que ocorrem na forma na- 
tiva (isto é, como elemento). O ouro é um exemplo, porque é difícil separar os grânu- 
los de metal em minérios de baixa pureza por simples peneiramento. A dissolução do 
ouro depende da oxidação, que é favorecida pela complexação com fons CN para for- 
mar [Au(CN),). Este complexo é então reduzido a metal pela reação com outro metal 
reativo, tal como o zinco: 


2 [Au(CN),] (аа) + Zn(s) > 2 Ац(5) + [Zn(CN),] (ag) 


Elementos obtidos pela oxidação incluem os halogênios, o enxofre, e (durante a sua puri- 
ficação) certos metais nobres. 


Potenciais de redução 


À reação dirigente em um alto forno é a oxidação do carbono ou do monóxido de car- 
bono, e estes agentes redutores estão em contato direto com o óxido metálico. Em 
metalurgia eletroquímica, entretanto, o agente redutor е as espécies que se submetem 
à redução estão fisicamente separadas. Realmente, a reação dirigente para a reação re- 
dox não-espontânea (ou processo físico) está em um local distante, tal como uma usi- 
na elétrica. 


6.3 Semi-reações redox 

É interessante saber que uma reação redox é a soma de duas semi-reações conceituais 
nas quais um elétron perdido (oxidação) e um ganho (redução) são mostrados explici- 
tamente. Em uma semi-reação de redução, uma substância ganha elétrons como em 


2 H'(aq)+2e” — Hg) 


Em uma semi-reação de oxidação, a substância perde elétrons, como em 


Zn(s) ——> Zn*(aq)+2e” 


Um estado não é descrito para os elétrons na equação de uma semi-reação: a divisão 
em semi-reações é somente conceitual e pode não corresponder a uma separação físi- 
ca real dos dois processos. 

As espécies oxidada e reduzida, em uma semi-reação constituem um par redox. 
Um par é escrito com as espécies oxidadas antes das reduzidas, como em H'/H, e 
Zn”*/Zn, е tipicamente as fases não são mostradas. É normalmente desejável adotar a 
convenção de escrever todas as semi-reações como redução. Como uma oxidação é o 
inverso de uma redução, podemos escrever a segunda das duas semi-reações acima co- 


mo a redução 


7п”'(аа) +2е` —> Zn(s) 


Então, a reação global é a diferença das duas semi-reações de redução. Pode ser neces- 
sário multiplicar cada semi-reação por um fator, para garantir que os números dos elé- 
trons se igualem. Este procedimento é similar àquele adotado na discussão de um dia- 
grama de Ellingham, onde todas as reações são escritas como oxidações, e a reação 
global é a diferença das reações com números iguais de átomos de O. 

~ Uma reação redox é considerada o resultado de uma semi-reação de redução e de uma oxi- 


dação; todas as semi-reações são escritas como reduções, e a equação química global é a 
diferença das equações químicas para duas semi-reações de redução. 
i 
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Figura 6.5 Um diagrama esquemático de 
uma célula galvánica. O potencial padráo da 
célula, E”, é a diferença de potencial quando 
a célula não está gerando corrente e todas 
as substâncias estão em seu estado padrão. 


(a) Potenciais-padrão 

Pelo fato de que a equação química global é a diferença de duas semi-reações de redu- 
ção, a energia de Gibbs padrão da reação global é a diferença das energias de Gibbs 
padrão das duas semi-reações. À reação global é favorável (no sentido que K > 1) na 
direção que corresponde a um valor negativo de AG? global resultante. 

Pelo fato que as semi-reações de redução sempre devem ocorrer em pares em 
qualquer reação real, somente a diferença em suas energias de Gibbs padrão têm al- 
gum significado. Deste modo, podemos escolher uma semi-reação ter AGO = О, еіп- 
formar todos os outros valores relativo a ela. Por convenção, a semi-reação especial- 
mente escolhida é a redução dos íons hidrogênios 


2Н'(адд+2е —> H2) 467-0 (4) 


a todas as temperaturas. Com esta escolha, a energia de Gibbs padrão para a redução 
И 2+ М : - 
de íons Zn”, por exemplo, é encontrada determinando experimentalmente que 


Zn”(ag) + Н.ө)--- Zn(s)+2 H'(ag) AG = +147 kJ mol” 


Então, como a semi-reação de redução tem contribuição zero para a energia de Gibbs 
da reação (de acordo com nossa convenção), 


Zn” (aq) +20 — Zn(s) AGE = +147 kJ mol” 


As energias de Gibbs padrão da reação podem ser medidas montando uma célula 
galvánica (uma célula eletroquímica na qual uma reação química é usada para gerar 
uma corrente elétrica), onde a reação que conduz uma corrente elétrica através do 
circuito externo é a reação em questão (Figura 6.5). A diferença de potencial entre 
seus eletrodos é então medida”, e, se desejado, convertida para a energia de Gibbs 
usando A,G = —vFE. Os valores tabulados — normalmente para condições padrão ы 
são usualmente mantidos nas unidades que eles foram medidos, isto é, volts (V). 
O potencial que corresponde a А С? de uma semi-reação é escrito Ё, com 


AG” =-vFE? 2. (5) 


O potencial Е é chamado de potencial-padráo (ou potencial de redução-padrão, pa- 
ra enfatizar que a semi-reação é a redução). Como А.С? para a redução de H' ser arbi- 
trariamente fixado a zero, o potencial-padrão do par H'/H, em todas as temperaturas: 


2 H'(aq) + 2е7 —> Hg) EH, Н,) = 0 (6) 


Similarmente, para о par Zn”'/Zn, para о qual v = 2, segue do valor medido de 4,6? 
que а 25°С: 


Zn(aq) +2€ —> Zn(s) E(Zn”,Zn)=-0,76V 


Pelo fato de que a energia de Gibbs padrão da reação é a diferença de AG para as se- 
mi-reações, E” para uma reação global também é a diferença dos dois potenciais-pa- 
drão das semi-reações de redução, onde a reação global pode ser dividida. Então, a 
partir das semi-reações: 


(a) 2 H'(aq) + 2e” — Hg) Е =0 
(b) Zn” (aq) + 2е7 ——> Zn(s) E =-0,76V 


então a diferença (a — b) é 


2Н аа) + Zn(s) ——> Zn™(aq) + Н, (ә) Е = +0,76У 
2 Na prática, devemos garantir que a célula está atuando reversivelmente no sentido termodinámico, signifi- 
cando que a diferença de potencial deva ser medida com fluxo de corrente desprezível. 
з Аѕ condições-padrão são todas as substâncias a 1 bar de pressão e atividade unitária. Para nossos propó- 
sitos, há diferença desprezível usando 1 atm no lugar de 1 bar. Para reações envolvendo íons H”, as condi- 
ções-padrão correspondem a pH = 0, ácido 1 М aproximadamente. Sólidos puros e líquidos têm atividade uni- 
tária. 
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A consegiiência de sinal negativo na equação 5 é que a reação é favorável se Е? > 
0. Pelo fato de que E? > 0 para a reação acima (Е?- +0,76 V), sabemos que o zinco 
tem uma tendência termodinâmica a reduzir fons H* sob condições-padrão (solução 
ácida, pH = 0, e atividade unitária de Zn”*). O mesmo é verdadeiro para qualquer par 
com um potencial-padrão negativo. 

Uma reação é favorável se Е? > 0, onde Ева diferença de potencial-padrão correspon- 

dendo às semi-reações nas quais a reação global pode ser dividida. 


(b) A série eletroquímica 
Um potencial-padrão negativo significa um par no qual a espécie reduzida (o Zn em 
Zn'*/Zn) é um agente redutor para os íons Н“ sob as condições-padrão em solução 
aquosa. Isto é, se Eº (Ox,Red) < 0, então a substância “Red” é um agente redutor su- 
ficientemente forte para reduzir íons Н“ ( no sentido de que K > 1). 

Uma lista curta de valores de Е? a 25 °С é dada na Tabela 6.1. A lista está organi- 


zada na ordem da série eletroquímica: 


Par Ox/Red com E? fortemente positivo [Ox é fortemente oxidante] 


Par Ox/Red com E? fortemente negativo [ Red é fortemente redutor] 


Um aspecto importante da série eletroquímica é que o membro reduzido de um par tem 
uma tendéncia termodinámica a reduzir o membro oxidado de qualquer par que encon- 
tra-se acima na série. Observe que a classificação se refere ao aspecto termodinâmico 
da reação — sua espontaneidade, e não a sua velocidade. 


O membro oxidado de um par é um agente oxidante forte se Е > 0; o membro reduzido é 


um agente redutor forte se Е?<0. 
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Exemplo 6.2 Usando a série eletroquímica 


Entre os pares na Tabela 6.1, o fon permanganato, MnO}, é o reagente analítico co- 
. 25 ; И 2+ 3 

mum usado em titulações redox de ferro. Quais entre os íons Fe”, CI- e Се” podem 

oxidar permanganato em solução ácida? io 


Tabela 6.1 Potenciais-padráo selecionados а 25°С. 


Par EIV 
Р,(9) «267 ——> 2F (aq) +3,05 
Се“(ад) + e” ——> Ce*(aq) +1,76 
MnO;(aq) + 8H'(aq)+5e” ——> Mn*(aq) + 4H,0(1) +1,51 
Cl(g)+ 28” ---> 2CI (aq) +1,36 
O,(9) + 4H"(aq)4e” ---> 2H,0(aq) +1,23 
[С] (aq) + e” — |С (ад) +0,87 
Fe*(aq) + e” ---> Fe*(ag) +0,77 
ІРІСІ, (ад) + 207 ——> Pt(s) + 4СГ(ад) +0,76 
(ад) «267 —— 31 (aq) +0,54 
(Ғе(см) (aq) + e” — [Fe(CN)e]“(aq) +0,36 
AgCl(s) + e” ---> Ад(ѕ) + Cl (aq) +0,22 
` 2H'(aq) + 28” ——> Н,(9) 0 
Agl(s)+e” ----> Agí(s) + (aq) 0,15 
Fe” (aq) + 28” ——> Fe(s) -0,44 
Zr”'(aq) + 267 ——> Zn(s) -0,76 
АҒ (aq) + 267 — Al(s) -1,68 
Ca™(aq) + 207 —S Са(ѕ) -2,87 
Шаа) ке — Li(s) i -3,04 
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EPIN 


K 


10% 
10 
1 
1077 
107% 


Resposta: O potencial-padrão do MnO% a Mn” em solução ácida é 1.51 V. Os poten- 
ciais-padráo para os íons listados são +0,77, +1,36, е +1,76 У, respectivamente. Os 
íons permanganatos são agentes oxidantes suficientemente fortes em soluções ácidas 
(pH = 0) para oxidar os dois primeiros íons, que têm potenciais-padráo menos positi- 
vos. Precauções devem tomadas para evitar a oxidação rápida de íons СГ em titulações 
de soluções de ferro com permanganato. Íons permanganato não podem oxidar Ce” Ж 
que tem um potencial-padrão mais positivo. Observe que a presença de outros íons na 
solução pode modificar os potenciais e as conclusões. Particularmente, esta variação 
com as condições é importante no caso de íons hidrogênio; a influência do pH é discu- 
tida na Seção 6.5. 


Teste seus conhecimentos 6.2 Um outro agente oxidante analítico 
comum é uma solução ácida de íons dicromato, Cr,O%”, para о qual E? = 
+1,38 У. Esta solução é útil para a titulação ferro? Poderia haver uma reação 
paralela quando СГ está presente? 
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(с) А equação de Nernst 

Para julgar a tendência de uma reação seguir em uma direção particular para uma com- 
posição arbitrária, necessitamos conhecer о sinal e o valor de A,G naquela composi- 
ção. Para esta informação, usamos o resultado termodinâmico 


AG=AG"+RTnQ (Та) 
onde 0 é o quociente da reação” 
[Red 1 [0xp]” 
Ox,+bRed, > а Red, +b' O = —————— 7b 
a Ox, ed, а Red, +b' Ox, О гох, [Red] (7b) 


A reação é espontánea sob as condições declaradas se A,G < 0. Esté critério pode ser 
expresso em termos de potenciais, substituindo E = -A G/vF e Е =-AG*/vF, que ori- 
gina a equação de Nernst: 


pere mo (8) 
vF 


A reação é espontânea se, sob as condições prevalescentes, E > 0 para então AG <0. 
No equilíbrio E = 0 е О = К; assim, a equação 8 fornece a seguinte relação muito im- 
portante entre o potencial-padrão de uma reação е sua constante de equilíbrio na tem- 
peratura Т: 


nFE? 
RT 


Ink = 


(9) 


A Tabela 6.2 lista o valor de К que corresponde aos potenciais no intervalo de —2 a +2 
V, com v = 1 e a 25°С. A tabela mostra que, embora os dados eletroquímicos estejam 
frequentemente comprimidos no intervalo de -2 a +2 V, este intervalo estreito corres- 
ponde a 68 ordens de magnitude no valor da constante de equilíbrio. 

Se considerarmos E como a diferença entre dois potenciais, da mesma maneira 
que Е? é a diferença dos dois potenciais-padrão, então o potencial de cada par pode ser 
escrito como na equação 8, mas com 


* Аз concentrações molares, [X], no quociente da reação devem ser interpretadas como as concentrações 
molares relativas à concentração molar-padrão de 1 mol L77: isto é, elas são valores numéricos da concentra- 
ção molar. Para reações na fase gasosa, a cencentração molar relativa das espécies é substituída pela sua 
pressão parcial relativa à pressáo-padráo р? = 1 bar. 


aOx+ve ——> a' Red po а (10) 


[Ох] 
Observe que os elétrons não aparecem na expressão рага О. 


O potencial de uma reação em шпа composição arbitrária da mistura da reação é dado pe- 
la equação de Nernst, equação 8, e a relação entre o potencial-padrão e a constante de 
equilíbrio é dada pela equação 9. 


4%%444%440%%0өөөөө ее өле ее» %%.944%%%% е8%66еөеееееөеееө60060ө6зеөеееееес%0%490000606Ы.060Ы0.0066ы6Ш asa san езбе ке» 


Exemplo 6.3 Usando а equação de Nernst 


Qual é a dependência do potencial do par H'/H, com o pH quando a pressão do hidro- 
gênio é 1,00 bar e a temperatura é 25°С? 


Resposta: A semi-reação de redução é 2 H'(aq) +2 e” ——> H,(g). Podemos esperar 
um decréscimo na concentração do íon hidrogênio (um aumento no pH) para reduzir a 
tendência de reação para formar produtos e consequentemente permitir um aumento 
na energia de Gibbs da reação e deste modo um decréscimo no potencial. A equação 
de Nemst para o par é: 


E(H* ўе - EH ‚Н„)- e ai 

2F [HT 
ЕТІпі 
= Fal og = (59mV)pH 

Usamos In(1/x) = -lnx e Inx = (Inl0)logx. Isto é, o potencial torna-se mais negativo por 

59 mV para cada aumento unitário no pH. Observe que em solução neutra (pH = 7), 

ЕНН, = 0,41 V. 

Teste seus conhecimentos 6.3 Qual é o potencial para a:redugáo de 

MnO; а Мп” ет solução neutra (pH = 7)? 


‚такаат еке ж азот зе езе зз» ИИИНИН СТЯ 4%%%......,.. 4.....-.шашааа .. 


6.4 Fatores cinéticos 


Já observamos que as considerações termodinâmicas podem ser usadas para analisar a 
espontaneidade de uma reação sob as condições prevalecentes, sua tendência para 
ocorrer. À termodinâmica é silenciosa e nada informa sobre a velocidade na qual ocor- 
re uma reação espontânea. Nesta seção, resumimos algumas informações disponíveis 
sobre as velocidades dos processos redox em solução. 


(a) Sobrepotencial 


Um potencial-padrão negativo para um par de íons metal-metal indica que pode redu- 
zir íons H* ou qualquer par de íons positivo sob condições-padrão em solução aquosa; 
ele não assegura-nos que existe um caminho mecanístico para esta redução ser reali- 
zada. Não há regras gerais que predigam quando será provável que as reações sejam 
rápidas, os fatores que as controlam são diversos (como veremos no Capítulo 14). En- 
tretanto, a regra ao polegar útil (mas com exceções notáveis) é que pares com poten- 
ciais menores do que o potencial de hidrogênio (no pH prevalecente) por mais do que 
0,6 V provoca a redução dos íons hidrogênio а Н, em uma velocidade significativa. Si- 
milarmente, potenciais maiores do que o potencial do par 0,,H'/H,O no pH prevale- 
cente por mais do que cerca de 0,6 V pode provocar a oxidação da água. 

O potencial adicional de 0,6 V é outro exemplo de um sobrepotencial, o potencial 
além do potencial de corrente zero (“equilíbrio”) que deve existir antes que a reação se 
proceda a uma velocidade significativa. Os sobrepotenciais têm origens sutis e depen- 
dem dos detalhes do mecanismo da reação. Eles também podem variar entre os isóto- 
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pos. Por exemplo, a concentração comercial (eletrolítica) do D,O depende do maior 
sobrepotencial para a evolução do D, do que para a evolução do H.. 

A existência de um sobrepotencial explica por que alguns metais reduzem os ácidos 
mas não a própria água. Tais metais (que incluem ferro e zinco) têm potenciais-padrão 
negativos, mas estes não são baixos o suficiente para alcançar o potencial necessário pa- 
га a redução do Н” em solução neutra (ver o Exemplo 6.4). Entretanto, a diferença 
E(H',H,) — E(Fe”,Fe) pode ser aumentada se (E(H*,H,) é tornado mais positivo, o que 
pode ser feito abaixando o pH de 7 para um valor mais ácido. Quando a diferença no po- 
tencial excede cerca de 0,6 V. o metal provoca a redução a uma velocidade apreciável. 


Redução significativa de um par por um outro ocorre somente se a diferença nos potenciais 
dos pares excede um certo valor característico, conhecido como sobrepotencial. 


Exemplo 6.4 Levando o sobrepotencial em consideração 


Seria o ferro provavelmente oxidado a Ее” “(ag) pela água а 25°С? 


Resposta: Necessitamos julgar a diferença nos potenciais dos pares a pH = 7. A equa- 
ção de Nernst para o par hidrogênio (supondo que a pressão parcial do hidrogênio é em 
torno de 1 bar) foi derivada no Exemplo 6.3 e a pH = 7,0 fornece E =-0,41 У.А equá- 
ção de Nernst para o par ferro é 


Fe”'(ag) +2e ——> Fe(s) E=-0,44V + 1(0,059У) log[Fe] 


Se a concentração de Без aproxima-se a 1 mol E então E = —0,44 V. Embora o par 
do ferro seja mais positivo do que o par do hidrogênio, a diferença (0,03 V) é menos 
do que 0,6 V, tipicamente requerida para uma velocidade de evolução de hidrogênio 
significativa. Este pequeno valor sugere que a reação será lenta. 

Teste seus conhecimentos 6.4 Se uma superfície exposta é mantida, 
magnésio pode submeter-se a uma rápida oxidação em água a pH = 7, 

25°С. O valor de E para esta reação está de acordo com a generalização а 
respeito do potencial declarado no texto? 


%%464%0%44.0400000ЫЫ0Ы.06,. 6. ЫЫ ыЫ06 өп дө өс ез өй 98 68 ее есе ееееееееесезегеееваеевеееееевесееееееейевееееегеесеевевееге 


(b) Transferência de elétrons 


Em alguns casos, o sobrepotencial pode ser interpretado mecanisticamente. A transfe- 
rência de um elétron no seio da solução frequentemente ocorre por uma transferência 
de elétrons por esfera externa, um processo onde uma mudança mínima ocorre nas 
esferas de coordenação dos centros redox (os átomos submetem-se a uma mudança do 
número de oxidação). Este processo é ilustrado na Figura 6.6: podemos imaginá-lo co- 
mo ocorrendo pela transferência de um elétron quando os dois complexos se encon- 
tram em solução e o contato de suas esferas de coordenação fornece uma rota para a 
migração do elétron.” Em tais processos, as esferas de coordenação permanecem intac- 
tas e a reação é acompanhada por somente pequenas mudanças nas distâncias metal- 
ligantes. A transferência de elétrons desta espécie pode ser rápida, e a velocidade é 
proporcional à exponencial da diferença nos potenciais-padrão dos dois pares. Isto é, 
quanto mais favorável for o equilíbrio, mais rápida será a reação. A forma quantitativa 
da dependência é discutida na Seção 14.13. Uma das técnicas freqiientemente usadas 
para estudar o mecanismo de reação inorgânica está resumida no Quadro 6.1. 

O próximo caso mais simples é a transferência de elétron por esfera interna, 
onde a reação envolve uma mudança na composição da esfera de coordenação de um 
complexo. Um exemplo clássico é a redução de [CoCI(N HJ)” pelo Cr” (ag), para о 
qual a reação é 


ғ 
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5 А terminologia usada nesta seção está aplicada na Seção 7.1. 
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[CoCKNH 9] (ад) + [Cr(OH) ад) + 5 Н,00) + 5 H“(ag) 
---э(Со(ОН,) 1 (aq) + [CrCI(OH,),]” (aq) + 5 Н (ад) 


Considerando o fato de que sabemos que o deslocamento de NH, ou СГ no Со(Ш) é 
um processo lento, a mudança de ligantes no Co deve ocorrer após a formação do com- 
plexo de Со(Ш) mais lábil. A observação de СГ coordenado ao Cr(III) indica que um 
átomo de Cl unindo por ponte está envolvido no mecanismo, porque a incorporação de 
СГ na esfera de coordenação de um íon Cr(II) aquoso, [Cr(OH], é muito lenta (Fi- 
gura 6.7). Neste tipo de reação, quanto maior a diferença nos potenciais-padrão dos 
pares, mais rápida é a reação. 

Uma reação redox não-complementar é uma reação na qual as mudanças nos 
números de oxidação dos agentes oxidantes e redutores são diferentes. Tais reações 
freqüentemente são lentas porque a reação não pode ser acompanhada por etapa de 
transferência eletrônica simples. A reação pode ser lenta se qualquer uma das etapas 
for lenta ou se a concentração de um intermediário essencial for baixa. 

As reações não-complementares são características da oxidação dos oxo-ânions do 
bloco p pelos íons do bloco d porque os números de oxidação do elemento em tais oxo- 
ânions frequentemente diferem de 2 (como em МО;, com o número de oxidação +3, е 
МО;, com número de oxidação +5), enquanto que as reações redox dos íons do bloco а 
frequentemente ocorrem em etapas de um elétron. Mesmo se a mudança líquida no nú- 
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Figura 6.6 Diagrama esquemático de uma reação redox por esfe- Figura 6.7 Diagrama esquemático de uma reação redox por esfera 
ra externa. (a) Os íons de reação difundem juntos pelo solvente e, interna. (a) Os íons de reação difundem juntos pelo solvente e, quan- 
quando eles estão em contato, um elétron é transferido de um para do eles estão em contato, ocorre uma reação de substituição do ligan- 
outro. (б) Os produtos então difundem separadamente com suas es- te para criar um complexo unido por uma ponte. (б) as transferências 
feras de coordenação original (representadas pelas esferas escure- de ligante por ponte (com todos os seus elétrons, como: СГ, neste 
cidas) intactas. Um pequeno reajuste dos comprimentos de ligação exemplo) de um complexo para outro, assim resultando em uma mu- 
metal-ligante pode ocorrer para acomodar as alterações nos raios dança no estado de oxidação dos átomos metálicos nos complexos. 
dos íons metálicos centrais. No presente exemplo, um complexo de Co(Il) de substituição tábil é for- 

mado, e rapidamente sofre uma substituição ligante com o solvente da 


vizinhança. 
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Quadro 6.1 Voltametria cíclica 


Durante as investigações de reações inorgánicas, é muito importante 
identificar as espécies (fons aquosos, complexos, e assim por diante) 
que estão envolvidas nas reações redox e identificar quaisquer inter- 
mediários de reação. А técnica que tem se tornado popular entre os 
químicos inorgânicos é a voltametria cíclica (Figura 06.1). 


Fonte de potencial 
variando com o tempo . 
entre o eletrodo de trabalho 
e o contra-eletrodo 


Período 


Tempo 
Eletrodo de trabalho 
Eletrodo de referência 
Contra-eletrodo 


Figura 06.1 О arranjo para um experimento de voltametria cíclica. 
Cada período de potencial variando com o tempo (o primeiro é marca- 
do pelas linhas verticais) corresponde a um ciclo completo de um vol- 
tamograma cíclico (como nas duas ilustrações seguintes). 


A voltametria cíclica usa um pequeno “eletrodo de trabalho”, com 
cerca de 1 mm ou 2 mm de diâmetro. A corrente no eletrodo é limita- 
da pela velocidade na qual as espécies eletroquimicamente ativas po- 
dem difundir para ele. O experimento é conduzido numa célula de três 
eletrodos, onde o potencial do eletrodo de trabalho de platina é man- 
tido constante em relação ao eletrodo de referência, controlando a 
corrente através do contra-eletrodo. O potencial é aplicado ao eletro- 
do de trabalho de uma maneira que nos lembra uma serra. Um volta- 
mograma cíclico é um gráfico de corrente que circula no eletrodo à 
medida que o potencial é aumentado linearmente e a seguir reduzido 
linearmente, e assim por diante. A Figura Q6.2 mostra um voltamo- 


Corrente 


LO 


0 +1 
Potencial /V relativo a AgCI/Ag,Cl” 


Figura 06.2 Um típico voltamograma cíclico. Os pontos estão des- 
critos no texto. ` 


grama cíclico de uma solução contendo o par redox [Fe(CN),]” / 
[Fe(CN)¿]” em um eletrodo de platina. 

O experimento inicia fixando o potencial a um valor altamente ca- 
tódico (negativo) (lado esquerdo da Figura Q6.2). Após um periodo de 
tempo razoável, todo o [Fe(CN),]” próximo ao eletrodo de trabalho 
será reduzido a [Fe(CN),]”. A corrente agora será muito pequena, 
porque a concentração das espécies oxidadas será muito baixa pró- 
ximo ao eletrodo. Então, uma varredura de potencial é iniciada. À me- 
dida que o potencial aproxima-se do valor de E” para о par, a oxida- 
ção de [Fe(CN),]" inicia-se na superfície do eletrodo. Como resulta- 
do, no ponto A na ilustração, uma corrente começa a fluir à medida 
em certa quantidade de complexo de ferro (Il) é oxidado a ferro (111). 
Quando o valor de Е? é ultrapassado, uma condição é atingida onde 
todo o complexo próximo ao eletrodo foi oxidado a ferro (ШІ). Quando 
as espécies de ferro (Il) oxidáveis tornam-se escassas próximo ао 
eletrodo, no ponto B, a corrente novamente decresce e torna-se limi- 
tada pela difusão do complexo de ferro (11) oxidável que se encontra а 
uma distância longe da superfície do eletrodo. O resultado é que a 
corrente retorna a um valor pequeno a potenciais altamente positivos 
(à direita da ilustração). Há um pico na curva de corrente-voltagem 
próximo (mas não em) ao ES para o раг. 

Quando a corrente atinge um valor baixo, à direita no gráfico, a 
direção da varredura de potencial é invertida. À medida que o poten- 
cial torna-se mais negativo, uma corrente começa a fluir na direção in- 
versa (ponto C na ilustração). O restante da curva é o inverso da var- 
redura na direção anódica. Observe que a corrente de pico (ponto B) 
na primeira varredura está à direita (positivo) do pico na segunda var- 
redura (ponto D). Estas posições refletem o fato de que a concentra- 
ção do produto torna-se pequena somente após Е? ter sido ultrapas- 
sado. Em todo caso, a corrente de pico aparecerá a um potencial de- 
pois de Е? na direção da varredura de potencial. Os dois valores de 
corrente de pico nas duas direções de E”, são facilmente usados pa- 
ra reconhecer о par responsável pelos picos. Na ilustração, E” = 


` +0,36 V, que é reconhecido como о do par [Fe(CN)¿]” / [Fe(CN)¿J”. 


A diferença no potencial entre a corrente de pico nas duas varre- 
duras de potencial deriva-se diretamente da teoria se a reação de 
transferência eletrônica no eletrodo é rápida e o par é reversível (no 
sentido de que as concentrações na superfície do eletrodo rapida- 
mente adotam valores detectáveis pela equação de Nernst). Se a 
transferência no eletrodo for lenta, as correntes dos picos estarão se- 
paradas por uma diferença de potencial maior do que aquela para o 
caso reversível; assim, um voltamograma cíclico também fornece іп- 
formação sobre a cinética de transferência eletrônica. 

Em alguns casos, a reação em uma direção é simples. mas a 
reação na direção inversa é complexa. Por exemplo, a oxidação de 
НСО; produz o radical RCO, que decompõe-se rapidamente em Н. 
е CO,. O resultado da decomposição é que a oxidação é irreversível. 
Nem R: e пет CO, são reduzidos no potencial próximo ao potencial- 
padrão de RCO;. Para um par semelhante a este, a “onda” para a oxi- 
dação aparecerá no voltamograma cíclico, mas a onda de redução 
estará ausente na região de potencial próximo a Е? (Figura 06.3). 

O par de transferência eletrônica é caracterizado por picos próxi- 
mo a E? que podem ser usados para identificar a reação de transfe- 
rência eletrônica e também medir o potencial de redução. Se a reação 
eletrônica é ou não é rápida no eletrodo, identifica-se pela separação 
dos picos anódicos e catódicos. A ausência de um pico em uma dire- 
ção mostra que o produto da reação do eletrodo submete-se a uma 
transformação química razoavelmente rápida, antes que o potencial 
seja varrido de volta na direção inversa, Frequentemente é possível 


‹ 
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Quadro 6.1 Voltametria cíclica (continuação) 


recuperar о pico na direção de varredura reversa, aumentando a ve- 
locidade na qual o potencial é varrido. Esta recuperação indica que o 
ciclo de potencial está sendo completado de forma mais rápida do 
que a reação irreversível, e consequentemente seu início pode ser in- 
terpretado em termos da velocidade da reação. 

А voltametria cíclica pode ser usada para identificar a reação de 
transferência eletrônica específica que ocorre no eletrodo e decidir se 
ela é ou não eletroquimicamente reversível. De fato, as considerações 
além daquelas discutidas aqui permitem inferências adicionais a se- 
rem extraídas dos voltamogramas cíclicos. A técnica é muito podero- 
sa para a identificação dos caminhos da reação redox. 


Leitura complementar 
Р.Н. Rieger, Electrochemistry. Prentice-Hall, Englewood Cliffs (1987). 


A.J. Bard e L.R. Faulkner, Electrochemical methods. Wiley, New York 
(1980). 
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0 1 
Potencial / V relativo а AgCHAg,CI” 


Figura 06.3 Um voltamograma cíclico no qua! a reação em uma di- 
reção é simples mas aquela da direção inversa é complexa. A onda 
de redução está ausente. 


mero de oxidação for 1, mais do que uma etapa pode estar envolvida. Por exemplo, a 
oxidação de íons sulfitos, SO; (número de oxidação +4) a íons ditionatos, S,0; (nú- 
mero de oxidação +5) pelos íons Fe” requer duas etapas. Na primeira etapa, o Ғг(Ш) 
oxida um íon sulfito a um radical, e então a reação é completada pela dimerização: 


2(:50;(ад) — 8,0; (aq) 


- Processos de transferência eletrônica simples podem ocorrer pelos mecanismos de esfera in- 
terna ou externa; reações não-complementares ocorrem em mais de uma etapa. 


(c) Generalizações empíricas. 


Os mecanismos da esfera interna são comuns para oxo-ánions, e várias tendências têm 
sido observadas. Por exemplo, quanto mais alto for o número de oxidação do elemen- 
to de origem no oxo-ânion, mais lenta é a sua redução. Dois exemplos desta tendên- 


cia nas velocidades de reação são 


CIO; < CIO; < CIO; < CIO” 


CIO;< SO; < НРОГ 


O raio do átomo central também é importante, assim, quanto menor for o átomo cen- 


tral, mais baixa é a velocidade de redução: 


CIO; < BrO; < IO} 


Reações de iodato são rápidas e logo se equilibram o suficiente para serem úteis em ti- 


tulações. 


Uma terceira regra empírica muito útil é que a formação e o consumo de molécu- 
las diatômicas comuns são lentos. Portanto, a formação ou o consumo de O,, N, e H, 


tem mecanismos complexos e é normalmente lenta. 


Quanto maior for o estado de oxidação e menor o raio de um elemento em um oxo-ânion, 
mais lenta é a sua redução; a formação e a decomposição de moléculas diatómicas geral- 


mente são lentas. 
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Figura 6.8 O campo de estabilidade da 
água. O eixo vertical é o potencial de redu- 
ção do par redox em água: aqueles acima da 
linha superior podem oxidar a água; aqueles 
abaixo da linha inferior podem reduzir a 
água. As linhas cinzas são as fronteiras 
quando o sobrepotencial é levado em consi- 
deração, e as linhas verticais representam o 
intervalo normal para as águas naturais. 
Conseqúentemente, a área cinza é o campo 
de estabilidade para águas naturais. 


Estabilidade redox em água 


Um íon ou uma molécula em solução pode ser destruído por oxidação ou por redução 
causada por qualquer uma das outras espécies presentes. Deste modo, quando avalia- 
mos a estabilidade de uma espécie em solução, devemos lembrar de todos os reagen- 
tes possíveis: o solvente, outros solutos, o próprio soluto, e o oxigênio dissolvido. Na 
discussão seguinte, salientaremos os tipos de reação que resultam da instabilidade ter- 
modinâmica de um soluto. Também comentaremos sobre as velocidades, embora as 
tendências que elas mostram sejam geralmente menos sistemáticas do que aquelas 
mostradas pelas estabilidades. 


6.5 Reações com água 
A água pode atuar como um agente oxidante. Quando atua desta forma, ela é reduzida 
аН,: 


2Н,0() + 2е — Hg) +2 ОН (aq) = — (0,059 V)pH (12) 


Entretanto, о potencial requerido рага a redução de íons hidrônios é о mesmo, 


2H'(a)+2e — Hg) Е--(0,059 V)pH “3 


e esta é a reação que os químicos tipicamente têm em mente quando referem-se à “re- 
dução termodinâmica da água”. Para derivar esta expressão. temos que considerar a 
pressão parcial de hidrogênio 1 bar e tomar v = 2 na equação de Nernst. А água tam- 
bém pode atuar como um agente redutor, quando ela é oxidada a O,: 


O) +4 H(aq)+4e” ---”2Ң,О() E= 1,23 V — (0,059 V)pH (4) 


Para obter a dependência do pH da equação de Nernst, temos considerado que a pres- 
são parcial de oxigênio é 1 bar e tomamos v = 4. A variação desses três potenciais com 
o pH é mostrado na Figura 6.8 (as características adicionais apresentadas na ilustração 
são mostradas abaixo). As espécies que podem sobreviver em água devem ter poten- 
ciais que se encontram entre os limites definidos por estes processos. 


(a) Oxidação pela água 

A reação de metais com a água ou com ácidos aquosos é atualmente a oxidação do me- 
tal pela água ou pelos íons hidrogênio, porque a reação global é um dos processos se- 
guintes (e seus análogos para íons metálicos mais altamente carregados): 


М(5) + HOQ) —— Мад) + 
М(6) + Н (ад) — Мад) + 


Но) + ОН (аа) 
Hg) 


1 
2 
al 
2 


Estas reações são termodinamicamente favoráveis quando М é um metal do bloco 5 
que não o berílio, ou de um metal da primeira série do bloco d do Grupo 4, no mínimo 
o Grupo 7 (Ti, V, Cr, Mn). Vários outros metais submetem-se a reações similares, mas 
com diferentes números de elétrons transferidos. Um exemplo do Grupo 3 é 


2 Sc(s) + 6 H'(aq) --->25с (aq) + 3 Hg) 


Quando o potencial-padráo para a redução de um íon metálico a um metal é negativo, 
o metal deve sofrer oxidação em ácido 1 М com a evolução de H,. Entretanto, a reação 
pode ser lenta, onde é apropriado considerar a função do sobrepotencial, como já ex- 
plicamos. 

Embora as reações do magnésio e do alumínio com o ar úmido sejam espontâneas, 
ambos os metais podem se usados por anos na presença de água e de oxigênio. Eles so- 
brevivem porque são passivados, ou protegidos contra a reação. por um filme de óxi- 
do impenetrável. O óxido de magnésio e o óxido de alumínio formam uma pele prote- 


4 


tora no metal de origem. Uma passivação similar ocorre com ferro, cobre e zinco. O 
processo de “anodização” de um metal, no qual o metal é o anodo (o sítio de oxidação) 
em uma célula eletrolítica, é aquele no qual a oxidação parcial produz um filme passi- 
vante duro, liso sobre sua superfície. A anodização é especialmente efetiva para a pro- 
teção do alumínio. 


(b) Redução pela água 

O potencial fortemente positivo na equação 13 mostra que a água acidificada é um po- 
bre agente redutor exceto frente a agentes oxidantes fortes. Um exemplo do último é 
Co” аа), para o qual Е (Co**,Co”*) = +1,92 V. Ele é reduzido pela água com a evolu- 
ção de O: 


4 Co**(aq) +2 HO) — 4 Co"(ag) +09) +4 H'(aq) Ef = +0.69V 


Este Е? está muito próximo ao valor de sobrepotencial necessário para uma velocida- 
de de reação significativa. Pelo fato de que íons H* são produzidos na reação, menor 
acidez favorece a oxidação; abaixando a concentração de íons Н" favorece a formação 
dos produtos. 

Somente poucos agentes oxidantes (Ag”” é um outro exemplo) podem oxidar ra- 
pidamente a água o suficiente para originar velocidades apreciáveis de evolução de O,: 
os sobrepotenciais necessários não são atingidos por muitos reagentes. Realmente, po- 
tenciais-padrão maiores do que +1,23 V ocorrem para vários pares redox regularmen- 
te usados em solução aquosa, incluindo Ce**/Ce** (+1,76 V), о par íon dicromato aci- 
dificado Cr,07/Cr (+1,38 V), e o par permanganato acidificado MnO;/Mn” (1,51 
V). А origem do impedimento para a reação é a necessidade de transferir quatro elé- 
trons e formar uma dupla ligação oxigênio-oxigênio. 

Dado que as velocidades das reações redox fregientemente são controladas pela 
lentidão com a qual uma ligação oxigênio-oxigênio pode ser formada, permanece um 
desafio para os químicos inorgânicos encontrar bons catalisadores para a evolução de 
O,. Algum progresso tem sido obtido com o uso de complexos de rutênio. Os catalisa- 
dores existentes incluem os pouco entendidos revestimentos usados nos ânodos de cé- 
lulas para a eletrólise comercial da água. Eles também incluem o sistema de enzimas 
encontrado na fotossíntese. Este sistema está baseado no manganês, com quatro níveis 
identificáveis de oxidação (ver Seção 19.11). Embora а Natureza seja gentil e eficien- 
te, ela também é complexa, e o processo fotossintético está sendo elucidado por bio- 
químicos e químicos bioinorgânicos lentamente. 


A água pode atuar como um agente redutor (isto é, pode ser oxidada por outras espécies), 
desde que o sobrepotencial possa ser excedido. 


(c) O campo da estabilidade da água 


O agente redutor que pode rapidamente reduzir a água a H,, ou um agente oxidante 
que pode oxidar rapidamente a água a O,, não pode sobreviver em solução aquosa. O 
campo de estabilidade da água, mostrado na Figura 6.8, compreende o intervalo de 
valores de potencial e de pH para o qual a água é termodinamicamente estável para a 
oxidação e para a redução. 

As fronteiras superiores e inferiores do campo de estabilidade são identificadas 
encontrando-se a dependência de E com o pH para as semi-reações relevantes. Então, 
quaisquer espécies com um potencial maior do que aquele fornecido na equação 13 
pode oxidar а água com a produção de O,. Conseqiientemente, esta expressão define a 
fronteira superior do campo de estabilidade. Do mesmo modo, a redução de Н (аа) a 
H, pode ser causada por qualquer par com um potencial mais negativo do que aquele 
fornecido pela equação 12. Assim, esta expressão fornece a fronteira inferior do cam- 
po de estabilidade. 
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Pares que são termodinamicamente instáveis em água encontram-se fora dos limi- 
tes definidos pelos coeficientes angulares das linhas na Figura 6.8. O par consiste de 
agente redutor muito forte (abaixo da linha de produção de H,) ou de um agente oxi- 
dante muito forte (acima da linha de produção de O,). O campo de estabilidade em 
água “natural” é representado pela adição de duas linhas verticais a pH = 4 e pH = 9, 
que marca os limites no pH, normalmente encontrados em lagos e rios. Diagramas 
iguais àqueles mostrados na ilustração são amplamente utilizados em geoquímica, co- 
mo veremos na Seção 6.10. 


- O campo de estabilidade да água mostra a região de pH e do potencial de redução onde os 
pares não são oxidados nem reduzem íons de hidrogênio. 


-6.6 Desproporcionamento 


Porque E(Cu”,Cu) = +0,52 V e E“(Cu”* Си") = +0,16 V, e ambos os potenciais encon- 
tram-se dentro do campo de estabilidade da água. íons Cu” não oxidam nem reduzem 
a água. Apesar disto, Cu(I) não é estável em solução aquosa porque pode sofrer des- 
proporcionamento, uma reação redox onde o número de oxidação de um elemento si- 
multaneamente é aumentado e diminuído. Em outras palavras. o elemento que sofre 
desproporcionamento serve como seu próprio agente oxidante e redutor: | 


2 Cu'(ag) ——> Cu”(ag) + Cu(s) 
Esta reação é a diferença das duas semi-reações seguintes: 


Си (ад) + e” — Cu(s) Е = +0,52 V 
Си” (ад) + e” — Cu'(aq) Е?--016У 


O desproporcionamento é espontáneo porque E? = (0,52 V) — (0,16 V) = +0,36 V. Po- 
demos obter uma descrição mais quantitativa da posição de equilíbrio empregando a 
relação na equação 9 com v = 1 para obter K = 1,3x 10% a 298 К. 

O ácido hipocloroso também está sujeito ao desproporcionamento: 


5 HCIO(aq) — 2 CL(g) + CIO;(aq) + 2 H,0() + H'(ag) 
Esta reação redox é a diferença das duas semi-reações seguintes: 


4 HCIO(ag) + 4 H'(ag) + 4 e” —— 2 Cl, (g) +4Н,О@ Е =+1,63V 
С1О;(аа) + 5 H'(ag) + 4 e” — HCIO(ag) + 2 H,0() Е? =+1,43V 


Assim, E” = (1,63 У) — (1,43 V) = +0,20 V, implicando que K = 3x 10” a 298 К. 


Exemplo 6.5 Avaliando a importância do desproporcionamento 
Mostre que os íons manganato(VT) são instáveis em relação ao desproporcionamento 
em Mn(VII) e Ма(1) em solução aquosa ácida. 


Resposta: A reação global deve envolver a redução de um Mn(VT) a Ма(П) balancea- 
da por quatro Mn(VI) oxidando a Mn(VID. Deste modo, a equação é 


5 HMnoO;(aq) + 3 H'(aq) — 4 MnO;(aq) + Mn*(aq) + 4 H,0() 


Esta reação pode ser expressa como a diferença de semi-reações de redução 


HMnO;(ag) + 7 H'(aq) + 4 е7 — Mn*(aq) 4 H,00) Е =1,63 V 
4 MnO;(ag) + 4 H'(aq) + 4 e — 4 HMnO;(ag) E? =+0,90 V 


A diferença dos potenciais-padrão é +0,73 V; assim, o desproporcionamento está com- 
pleto (K = 10% a 298 K, porque v = 4). Uma conseqüência prática do desproporciona- 
mento é que concentrações altas de íons MnO, não podem ser obtidas em solução áci- 
da, mas devem ser preparadas em solução básica. 


ае 


амп” 
азы. 


Teste seus conhecimentos 6.5 Оз potenciais-padrão para os pares 
Fe?*/Fe e Fe*/Fe” são -0,41 V e + 0,77 V, respectivamente. O Fe” pode 
desproporcionar sob as condições-padrão? 


O inverso do desproporcionamento é o comproporcionamento. Em compropor- 
cionamento, duas espécies com o mesmo elemento em estados de oxidação diferentes 
formam um produto onde o elemento está em um estado de oxidação intermediário. 
Um exemplo é 


Ag*(aq) + Ag(s) — 2 Ag'(ag) ES=+1,18V 


O potencial positivo grande indica que Ag(IT) e Ag(0) são completamente convertidos 
“а Ag(D em solução aquosa (K = 1 x 10 а 298 К). 


Cobre (I) e ácido hipocloroso estão sujeitos ao desproporcionamento em solução; Ag(II) 
sofre comproporcionamento. 


6.7 Oxidação por oxigênio atmosférico 

A possibilidade de reação entre os solutos e o O, dissolvido (equação 13) deve ser con- ` 
siderada quando a solução está contida em um béquer aberto ou está exposta ao ar. Co- 
mo exemplo, considere uma solução contendo Fe”. O potencial-padrão do par Fe”/Fe”* 
é +0,77 V; encontra-se dentro do campo de estabilidade da água e consequentemente 
sugere que Fe” sobreveviria em água. Entretanto, também podemos inferir que a oxi- 
dação de ferro metálico pelo H'(aq) não procederia além do Fe(II), porque oxidação 
posterior ao Fe(II) é desfavorável (por 0,77 V) sob condições-padrão. Entretanto, a dis- 
cussáo muda consideravelmente na presença de O,. De fato, Ее(Ш) é a forma mais co- 
mum de ferro na crosta terrestre; a maior parte do ferro em sedimentos que tem sido de- 
positada a partir de ambientes aquosos está presente como Ғе(Ш). A reação 


4 Fe”(aq) + О,(9) +4 H'(aq) —S 4 Fe*(aq) + 2 н,0() 
é a diferença das duas semi-reações seguintes: 


О) +4 Haq) + 4—7 -->2Ң,00) Е= +1,23 V - (0,059)pH 
Fe™*(aq) + е — Ее ай) Е = +0,77 У 


Implicando que E” = +0,46 У e que a oxidação do Fe” pelo O, é espontânea (para 
pH = 0). Entretanto, +0,46 V não é um potencial suficientemente grande para reação 
rápida, е a oxidação atmosférica de Ғе(П) em solução aquosa é lenta na ausência de ca- 
talisador. Em pH =7, Е = (0,82 У)-(0,77 V) = +0,05 V e a reação é menos espontá- 
nea e menos provável de ocorrer. Como resultado, é possível usar soluções aquosas de 
Бе” nos procedimentos de laboratório sem tomar outras precauções além de manter o 
pH na condição de neutralidade. 


Exemplo 6.6 Julgando a importância da oxidação atmosférica 

A oxidação de telhados de cobre a uma substância com uma cor verde característica é 
outro exemplo de oxidação atmosférica em um ambiente úmido. Estime o potencial 
para a oxidação do cobre pelo oxigênio. 


Resposta: As semi-reações de redução são 


O(g)+4H(a)+4e —>2H,0(M)  E=+1,23V-(0,059)pH 
Cu*(aq) +2 е7 ——> Cu(s) ES =+0,34V 
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A diferença é E? = +0,89 V a pH = 0 e +0,48 V a pH = 7; assim, a oxidação atmosfé- 
rica pela reação 


2 Cu(s) + Og) + 4 H'(aq) — 2 Си" (aq) + 2 Н,0(1) 


é espontânea quando o pH está na condição de neutralidade. Não obstante., telhados de 
cobre duram além do que somente alguns minutos, sua conhecida superfície verde é 
uma camada passiva de carbonato e de sulfato de cobre (II) hidratado quase impene- 
trável, formado a partir da oxidação na presença de CO, e SO, atmosférico. Próximo 
ao mar, a pátina de cobre contém quantidades substanciais de cloreto. 


DECR E rro EEE ER 44....... 4.4%%4...”"..ш ш.. 4%%%6%4%%%44ө000040%0000.06 606. 6Ыы6ө е де 


Teste seus conhecimentos 6.6 O potencial-padrão para а conversão de 
íons sulfato, SO; (ад), a SO,(aq) pela reação SOS (aq) + 4 H'(aq) + 267 > 
50,(а9) + 2 Н,О(І) é 0,16 V. Qual é o destino termodinamicamente esperado 
do SO, emitido em névoa ou nuvens? 
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Apresentação diagramática de dados potenciais 


Existem vários resumos diagramáticos úteis a respeito da estabilidade termodinâmica 
relativa de uma série de espécies, onde um elemento existe com uma gama de núme- 
ros de oxidação. Descreveremos dois deles. Os diagramas de Latimer são úteis para 
resumir os dados quantitativos, elemento por elemento. Os diagramas de Frost são 
úteis para uma representação qualitativa da estabilidade relativa dos estados de oxida- 
ção. Nós os usaremos frequentemente neste estudo, nos capítulos seguintes. para trans- 
mitir o significado das tendências nas propriedades redox dos membros de um grupo. 
Para os cálculos numéricos, entretanto, os diagramas de Latimer e outras tabulações 
explícitas de potenciais-padrão são mais convenientes. 


6.8 Diagramas de Latimer 


Em um diagrama de Latimer para um elemento, o valor numérico do potencial-pa- 
drão (em volts) é escrito sobre uma linha horizontal, conectando as espécies com o ele- 
mento em diferentes estados de oxidação. A forma mais altamente oxidada de um ele- 
mento está no lado esquerdo; e, na espécie do lado direito, o elemento está em um es- 
tado de oxidação sucessivamente mais baixo. Um diagrama de Latimer sintetiza gran- 
de número de informações de uma forma compacta e (como explicaremos) mostra as 
relações entre as várias espécies de uma maneira particularmente clara. 

O diagrama de Latimer para o cloro em solução ácida, por exemplo, é 


7 5. { 1,65 1,67 ` A Е 
со; 2 cor 2%. ноо, 7®. но #5 o, 2E q 


+7 +5 +3 +1 0 -1 


Como neste exemplo, os números de oxidação são algumas vezes escritos sob (ou so- 
bre) as espécies. А notação 
- +120 = 
СО: — CIO; 


denota 
CIO; (aq) + 2 H'(ag) + 2е7 — СЮуаа) «Н.О() Е = +1,20У 


Similarmente, 


1,67 \ 
Ho — a, 


AAA 


| 


denota 
2HCIO(ag) + 2 H'(aq) +2 ——> СІ/е)-2Н,00) Е?--1,63У 


Como neste exemplo, a conversão de um diagrama de Latimer à semi-reação freqiien- 
temente envolve o balanceamento de elementos, incluindo a espécie predominante 
presente em solução ácida aquosa (Н” e H,O). A carga elétrica é então balanceada pe- 
la inclusão do número apropriado de е. O estado-padrão para este par inclui а condi- 
ção pH =0. 

Em solução aquosa básica (correspondendo a pH = 14), o diagrama de Latimer para o 
cloro é 


0,37 - +0,30 Е 0.68 _ 042 1,36 ды 
co; =— со; --- со; = co £ a, > a 


Observe que o valor para o par СІ/СГ é o mesmo que na solução ácida, porque esta se- 
mi-reação não envolve a transferência de próton. Sob condições básicas, as espécies 
predominantes presentes na solução são ОН e H,O; assim, estas espécies são usadas 
para balancear as equações para as semi-reações. Como um exemplo, a semi-reação 
para o par СІОТ/СІ, em solução básica é 


2 ClO(ag) + 2 H,O(1) +2 e” — CL(g)+40H'(ag) E° = +0,42 V 


O estado-padrão para esta reação inclui a condição pOH = 0, correspondendo ao 
pH = 14. 
Um diagrama de Latimer representa o potencial-padrão dos pares diagramaticamente: os 


números de oxidação decrescem da esquerda para a direita e os valores numéricos de E”, 
em volts, estão escritos acima da linha de união das espécies envolvidas no par. 


(a) Espécies não-adjacentes 

O diagrama de Latimer fornecido antes inclui o potencial-padrão para duas espécies 
não-adjacentes (o par СІО/СГ). Esta informação é redundante, mas frequentemente é 
incluída para pares usados com frequência. Para obter o potencial-padrão de um par 
não-adjacente, quando ele não está listado explicitamente, nós usamos a relação da 
equação 5 (AG? = —vFE?) e o fato de que о A,G” para duas etapas sucessivas é а so- 
ma dos valores individuais: 


46%-46%-406% 


Para encontrar о potencial-padrão do processo composto, convertemos os valores in- 
dividuais de E? para A,G* multiplicando pelo fator relevante УЕ, somamo-nos е en- 
tão convertemos a soma de volta a Е? para o par não-adjacente dividindo por —vF pa- 
ra a transferência de elétron global: 


ЕЕ =-v FE?” "FE?" 


Pelo fato de que os fatores —F se anulam e v = v ғу", o resultado líquido é 


"ге! п pen 
s_V E” +v" Е 
Ee vv” (4) 
O potencial-padráo раға um par envolvendo espécies сот números de oxidação não-adja- 


centes pode ser obtido a partir dos valores intermediários, convertendo os potenciais para 
as energias de Gibbs; como alternativa, use diretamente a equação 14. 


OXIDAÇÃO E REDUÇÃO 


225 


226 


QUÍMICA INORGÂNICA 


Exemplo 6.7 Extraindo Е? para estados de oxidação não-adjacentes 
Use o diagrama de Latimer para calcular o valor de Е? para a redução de HCIO para 
СІ em solução ácida aquosa. 

Resposta: O número de oxidação do cloro muda de +1 para O em uma etapa (v'= 1) e 
de O para —1 (>” = 1) na etapa subsegiiente. A partir do diagrama de Latimer, forneci- 
do antes, podemos escrever 


ECIO(aq) + H'(aq)+e. — + Cl(g)+H,00) Е = +1,63 У 
À Cl(g)+e. Э Cl(aq) Е?" = +1,36 V 


Vemos que v' =] e v” = 1; assim, v = 2. Portanto, o potencial-padráo do par 
HCIO/CT є 


ET FE?" 163V+1,36V =+1,50V 
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Teste seus conhecimentos 6.7 Calcule o valor de Е? para a redução de 
CIO; a HCIO em solução ácida aquosa. 
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(b) Desproporcionamento 
Considere o desproporcionamento 
2M'(aq) — М() + M”(aq) 
Esta reação é espontánea se E” > 0. Para analisar este critério considerando um diagra- 


ma de Latimer, expressamos a reação global como a diferença de duas semi-reações; 


M'(aq) + e ——> M(s) E? (р) 
M*(aq)+e ——>M'(ag) Е (E) 


As designações E e D referem-se às posições relativas, esquerda e direita, dos pares по · 


diagrama de Latimer (relembre que a espécie mais oxidada encontra-se à esquerda). O 
potencial-padrão para a reação global é: 
Е = Е? (р) -E° (E) (15) 


o qual é positivo se E? (D) > E? (E). Podemos concluir que a espécie tem uma tendên- 
cia termodinâmica a desproporcionar em seus dois vizinhos se o potencial do lado di- 
reito da espécie é maior do que o potencial do lado esquerdo. 

Um exemplo real é Н,О,, que tem uma tendência a desproporcionar em O, e H,O 
sob condições ácidas: 


+0,70 +1,76 


о, => HO, => но 


Para verificar esta conclusão, poderíamos escrever as duas semi-reações: 


Н,О.(а9) +2 H'(aq)+2e” ——>2 H,0() Ef=+1,76V 
O(g) + 2 H'(aq) + 2е7 —— H,O,(ag) E? =+0,70 V 


e da diferença 
2Н,О,га) —> 2 H,0(0 +08) Е?--1,06У 
Pelo fato que E? > 0, o desproporcionamento é espontáneo. 
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Uma espécie tem uma tendência termodinâmica a desproporcionar em seus dois vizinhos 
se o potencial do lado direito da espécie, no diagrama de Latimer, é maior do que o poten- 
cial no lado esquerdo. 


6.9 Diagramas de Frost 


Um diagrama de Frost de um elemento X é um gráfico de МЕ? para о par Х(УУ/Х(0) 
em função do número de oxidação, N, do elemento: 


XM+Ne —>X(0) Ef 


Um exemplo é mostrado na Figura 6.9. como NE? é proporcional à energia de Gibbs 
padrão da reação para a conversão da espécie X(N) para o elemento (explicitamente, 
NE? = А, GIF, onde А. G? é à energia de Gibbs padrão da reação para a semi- reação 
dada acima), um diagrama de Frost também pode ser considerado como um gráfico da 
energia de Gibbs padrão da reação em função do número de oxidação. Assim. o esta- 
do de oxidação mais estável de um elemento corresponde à espécie que se encontra 
mais baixo no diagrama de Frost (1). 


Um diagrama de Frost é um gráfico de МЕ? раға o par ХХМУХ(0) em função do número de 
oxidação N de um elemento. O estado de oxidação mais estável de uma espécie encontra- 
se mais baixo no diagrama. 
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Exemplo 6.8 Construindo um diagrama de Frost NES 
E 
Construa um diagrama de Frost para o oxigénio a partir do diagrama de Latimer: =|ф Estado, de 
об oxidação mais 
70 1,76 2/3 4 
0, +0 ,0, + н,0 8 E estável 
o |-> 
E mn 
[= +1,23 A Elm 
Resposta: Os números de oxidação de O são 0, —1 e —2 nas três espécies. Para uma 
mudança do número de oxidação de O a-1(0,a H,O,), Е +0,70 Y eN=-=1; assim, Número de oxidação 
МЕ? = —0,70. Como o número de oxidação de O em H,O é -2,N =-2, e E” paraa for- 
mação de H,O é 1,23 V, NE? = -2,46 V. Estes resultados estão inseridos no gráfico da 1 
Figura 6.10. 
HNO, 


+1 


-3 -2 -1 0 +1 +2 +3 +4 +5 Número de oxidação, N 


Número de oxidação, М Figura 6.10 O diagrama de Frost para O 


em solução ácida (linha cheia) e solução bá- 


Figura 6.9 О diagrama de Frost para o nitrogênio: quanto mais íngrime o coeficiente angular da 
5 2 à E Е A 4 sica (linha pontilhada) 


linha, mais alto é о potencial-padrão para o par. А linha sólida refere-se às condições-padrão 
(pH = 0), a linha pontilhada refere-se a pH = 14. 
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МЕ” 


N ” N , 
Número de oxidação, М 


Figura 6.11 А estrutura geral de uma re- 
gião do diagrama de Frost usado para esta- 
belecer a relação entre o coeficiente angular 
de uma linha e o potencial-padrão do par 
correspondente. 


NES Potencial de 
redução mais 
alto . 


Potencial de 
redução mais 
baixo. 


Número de oxidação 


2 
МЕ? Espécies sujeitas 
Espécies a sofrer redução 
sujeitas a sofrer Nu 
oxidação | 


TA 


Número de oxidação 


3 
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Teste seus conhecimentos 6.8 Construa um diagrama de Frost a partir 
do diagrama de Latimer para o TI: 
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(a) A interpretação dos diagramas de Frost 
Para interpretar a informação qualitativa contida em um diagrama de Frost será útil 
considerár os'aspectos a seguir. 

O coeficiente angular da linha que une quaisquer dois pontos em um diagrama de 
Frost é igual ao potencial-padráo do par formado pelas duas espécies que os pontos re- 
presentam. Para comprovar, considere os dois pontos na Figura 6.11. Um corresponde 
ao ponto (МЕ, №) e o outro corresponde ao ponto (М”Е?”, N’): 


ХОМ) Мег —S X(0) А,С?'= -М'ЕЕ 
X(N)+N"eé —> X(0) AG "=-N"FE?" 


Primeiro, observe que a diferença das duas semi-reações é 
X(N) (№ NYE ә Х(М') AG” =-<(N'-N")FE? 

com 
467-46?”-ДС?"--Е(М Е?'- N" E?” 

А partir destas duas equações, 


_ МЕ? "МЕ п 
N'-N" 


E” (16) 
Agora considere o coeficiente angular da linha reta que une os dois pontos no diagra- 
ma de Frost: 

тг” "pen 
Coeficiente angular = pia м 
N — N" 

Esta expressão é a mesma da equação 16; assim, podemos concluir que o coefi- 
ciente angular da linha é realmente o potencial-padrão do par unido pela linha reta. 
Para uma ilustração, recorra ao diagrama do oxigênio na Figura 6.10. No ponto corres- 
pondente ao número de oxidação -1 (para H,0,), (-1)Е® = -0,70 V, e no número de 
oxidação —2 (para Н,О),(-2)Е?--2,46 V. А diferença dos dois valores é 1,76 V. A va- 
riação no número de oxidação do oxigênio, indo de H,O, para H,O, é —1. Deste modo, 
o coeficiente da linha é (-1,76 У) /(-1) = +1,76 V, que está de acordo com o valor pa- 
ra o par Н,О,/ H,O no diagrama de Latimer. 

Portanto, quanto mais íngrime for a linha unida por dois pontos em um diagrama 
de Frost, mais alto é o potencial do par correspondente (2). Deste modo, podemos in- 
ferir a espontaneidade da reação entre quaisquer dois pares comparando os coeficien- 
tes angulares das linhas correspondentes. Em particular (3): 


1 O agente oxidante no par com o coeficiente angular mais positivo (£? mais positi- 
vo) está sujeito a sofrer uma redução. 

2 O agente redutor do par com o coeficiente angular menos positivo (E menos po- 
sitivo) está sujeito a sofrer uma oxidação. 


Por exemplo, o coeficiente angular íngrime conectando HNO, a números de oxidação 
mais baixos, na Figura 6.9, mostra que o ácido nítrico é um bom agente oxidante sob 
condições-padrão. 
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Quanto mais íngrime for a linha que une dois pontos em um diagrama de Frost, mais alto E 
o potencial do par correspondente. NE = 
: А Instável em relação ж 
(b) Desproporcionamento е comproporcionamento ao desproporcionamento 


Vimos na discussão dos diagramas de Latimer que uma espécie está sujeita a sofrers 
desproporcionamento se o potencial para а sua redução de X(N) a Х(М-1) for maior do 
que o seu potencial para a oxidação de X(N) a X(N+1) (ver Seção 6.8, onde o critério 
foi discutido em termos dos potenciais do lado esquerdo e direito de uma espécie no 
diagrama de Latimer). O mesmo critério pode ser expresso considerando-se um dia- 
grama de Frost (4): 


Número de oxidação 


1 Uma espécie, em um diagrama de Frost, é instável em relação ao desproporciona- 4 


mento se seu ponto encontra-se acima da linha de conexão de duas espécies adja- 
centes. 


Quando este critério é satisfeito, o potencial para o par à esquerda da espécie é maior 
do que aquele para a espécie à direita. Um exemplo específico é NH,OH na Figura 6.9, 
que é instável em relação ao desproporcionamento em NH, e N,. Entretanto, ela é uma 
espécie complicada da química do nitrogênio, onde a formação lenta de №, freqiiente- 
mente evita sua produção. A origem desta regra está ilustrada em (5), onde mostramos 
geometricamente que a energia de Gibbs da reação de uma espécie com o número de 
oxidação intermediário encontra-se acima do valor médio para as duas espécies da ex- 
tremidade. Como resultado, forma-se uma tendência para a espécie intermediária des- 5 
proporcionar nas duas espécies da extremidade. 
O critério para o comproporcionamento ser termodinamicamente espontâneo é 

análogo (6): 


2 Duas espécies tenderão ao comproporcionamento em uma espécie intermediária 
que encontra-se abaixo da linha reta que une as espécies da extremidade. 


Uma substância que encontra-se abaixo da linha que conecta seus vizinhos em um dia- 
grama de Frost é mais estável do que eles o são, porque sua energia de Gibbs média é 

` mais alta (7). Portanto, о comproporcionamento é termodinamicamente favorável. O 
nitrogênio em NH,NO,, por exémplo, tem dois íons com números de oxidação -3 | 
(МИ) e +5 (NO3). Como N,O, no qual o número de oxidação de М tem a média des- 
tes dois valores, +1, encontra-se abaixo da linha que une NH, a NO), seu compropor- 
cionamento é espontáneo: 


NE © 
Instável em relação 
ao comproporcionamento А 


/ 


NH; (ад) + МО (ад) --> N,O(g) + 2 Н,0(1) 


А reação é cineticamente inibida em solução е dificilmente acontece. Entretanto, ela 
ocorre no estado sólido, quando pode ser explosivamente rápida: de fato, nitrato de 
amônio é frequentemente usado no lugar de dinamite para explodir rochas. 

Quando os pontos para três substâncias encontram-se aproximadamente sobre a linha, 
nenhuma das espécies será o produto exclusivo. As três reações 


NO(g) + NO,(g) + HO) ——> 2 HNO,(aq) (rápida) 
3 HNO,(aq) ---> HNO,(aq) + 2 NO(g)+H,0() (rápida) 
2NO(g9) + Н,0(1) ———> HNO5(aq) + HNO,(aq) 
(lenta e normalmente determinante da velocidade) 


são exemplos deste comportamento. Todas elas são importantes na síntese industrial 
do ácido nítrico pela oxidação de amônia. 
. O desproporcionamento é espontáneo se a espécie encontra-se acima de uma linha reta que 


une suas duas espécies de produtos; о comproporcionamento é espontâneo quando a espécie 
intermediária encontra-se abaixo da linha reta que une as duas espécies reagentes. 
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Exemplo 6.9 Usando um diagrama de Frost para verificar a 
estabilidade de íons 

A Figura 6.12 mostra um diagrama de Frost para o manganês. Comente sobre a esta- 
bilidade do Mn” em solução aquosa. 


3 . . 4 2 
Resposta: Pelo fato de que o Mn” encontra-se acima da linha de união do Mn” a 
МпоО,, desproporcionar-se-ia. O desproporcionamento envolve uma transferência de 
um elétron, e deste modo é provável ser razoavelmente rápido. 


Teste seus conhecimentos 6.9 Qual é o número de oxidação do Mn no 
E quando МпО; é usado como um agente oxidante em ácido aquoso? 
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6.10 Dependência do pH 


Até agora, temos discutido os diagramas de Latimer e de Frost somente para soluções 
ácidas aquosas a pH = 0, mas da mesma forma eles podem ser construídos para outras 
condições. Como consta no Apêndice 2, os diagramas de Latimer são normalmente 
apresentados para ambos pH = 0 e pH = 14,6 


(а) Diagramas condicionais 


Os “diagramas básicos de Latimer” são expressos em termos dos potenciais de redu- 
ção a pH = 14 (correspondendo a pOH = 0). Os potenciais são simbolizados por ES e 


+6 - 
HMnOs 


NESN 


0 +1 +2 +3 +4 +5 +6 %7 


Número de oxidação, М 


Figura 6.12 О diagrama de Frost para espécies de manganês em solução ácida. | 


8 Poucos dados de potencial estão disponíveis para solventes náo-aquosos. Por exemplo, há dados disponi- 
veis para soluções de amônia líquida. Ver W.L. Jolly, J. Chem. Educ. 33, 512 (1956) 


a linha pontilhada na Figura 6.9 é uma representação de seus valores em um “diagra- 
ma básico de Frost”. А diferença importante do comportamento em solução ácida é a 
estabilização do NO, em função do desproporcionamento: seu ponto no diagrama bá- 
sico de Frost não se encontra muito distante e acima da linha que conecta seus vizi- 
nhos. O resultado prático é que nitretos metálicos podem ser isolados, enquanto que 
HNO, não pode. Em alguns casos, há diferenças marcantes entre soluções fortemente 
ácidas e básicas, como para os oxo-ánions de fósforo: 


ЕС? 
-0,28 -0,50 -0,51 -0,06 
HPO, --- HPO, --- НРО, > Р DS, РН, 


ES 
q. 1,12 _ 1,56 . 20 -0,89 
РО” —> нРОЎ ——— НР0; > Р >> рн; 


Este exemplo ilustra um aspecto geral importante sobre os oxo-ánions; quando sua ге- 
dução requer a remoção de oxigênio, a reação consome íons Н“, e todos os oxo-ánions 
são agentes oxidantes mais fortes em solução ácida do que em solução básica. 

Potenciais-padrão em solução neutra (pH = 7) são simbolizados por Е. Estes po- 
tenciais particularmente são úteis em discussões bioquímicas, porque os fluidos das 
células são tamponados próximos a pH = 7. Neste contexto, um estado-padrão bio- 
químico corresponde a pH = 7 e é simbolizado por Е? para o potencial e A,G” para a 
energia de Gibbs da reação. A partir da equação de Nernst, 


д RT 
Е®= ES + (Еш 10 (17) 


onde Уң» é O coeficiente estequiométrico dos íons hidrogênio na reação.” A 298 К, 
T(RTIF) In 10 =0,414 V. 


Os diagramas de Latimer e de Frost resumem os dados de potencial sob condições especí- 
ficas de pH; sua interpretação é a mesma para pH = 0, mas fregiientemente os oxo-ânions 
mostram estabilidades marcadamente diferentes. Todos os oxo-ânions são agentes oxidan- 
tes mais fortes em solução ácida do que em solução básica. 
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Exemplo 6.10 Usando diagramas condicionais 
Nitrito de potássio é estável em solução básica mas, quando a solução é acidificada, 
evolui um gás que torna-se marrom com a exposição ao ar. Qual é a reação”? 


Resposta: A Figura 6.9 mostra que o íon NO; em solução básica encontra-se abaixo 
da linha que une о NO ао МО; deste modo, o íon não sofre desproporcionamento. 
Com a acidificação, o ponto do HNO, se eleva e a linha reta pelo NO, HNO,, МО, im- 
plica que as três espécies estão presentes no equilíbrio. O gás marrom é o NO, forma- 
do a partir da reação do NO envolvido da solução com o ar. Em solução, a espécie de 
número de oxidação +2(NO) tende a desproporcionar. Entretanto, o escape de NO da 
solução previne seu desproporcionamento a N,O e НМО,. 
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Teste seus conhecimentos 6.10 Tomando como referência a Figura 6.9, 
-compare a força do NO, como um agente oxidante em solução ácida e 
básica. 


Т ЛЛ ....... ....ш--. 4.7... 
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2 Se os íons de hidrogênio atuarem como reagentes, considere v,+ negativo, 


OXIDAÇÃO E REDUÇÃO 


231 


232 Química INORGÁNICA 


Figura 6.13 Um diagrama de Pourbaix 
simplificado para alguns compostos de ferro 
importantes que ocorrem naturalmente. As 
linhas verticais tracejadas representam o in- 
tervalo de pH em águas naturais. 


(b) Diagrama de Pourbaix 
Diagramas também podem ser usados para discutir as relagóes gerais entre a atividade 
redox e a acidez de Brgnsted. Em um diagrama de Pourbaix, as regiões indicam as 
condições de pH e de potencial no qual uma espécie é estável termodinamicamente. 
A Figura 6.13 é um diagrama de Pourbaix simplificado para o ferro, omitindo as 
espécies de baixas concentrações de dímeros ligadas pelo oxigênio. Este diagrama é 
útil para a discussão de espécies de ferro em água natural, porque a concentração de 
ferro total é baixa. 
Podemos ver como os diagramas são construídos considerando algumas das rea- 
ções envolvidas. A semi-reação de redução 


Fe*(aq) + е — Fe” (ag) E°= +0,77 V 


não envolve íons Н”, e assim (se ignoramos o efeito do pH na atividade dos íons ferro) 
seu potencial é independente do pH, originando uma linha horizontal no diagrama. Se 
o ambiente contém um par com um potencial acima desta linha (um par mais positivo, 
mais oxidante), então a espécie oxidada, Бе”, será а espécie principal. Conseqiiente- 
mente, a linha horizontal no topo esquerdo do diagrama é uma fronteira que separa as 
regiões onde Ее?* e Fe” dominam. 

Uma outra reação.a considerar é 


Ее? (ад) + 3 Н,О() — Ре(ОН),(ѕ) + 3 H'(aq) 


Esta reação não é uma reação redox (não há mudança no número de oxidação de qual- 
quer elemento), e a fronteira entre a região onde Ее?“ é solúvel e a região onde Fe(OH), 
precipita e também limita Ғе” (аа) a uma concentração muito baixa é independente de 
qualquer par redox. Entretanto, esta fronteira não depende do pH, com Ее” (aq) favo- 
recido pelo baixo pH e o Fe(OH), favorecido pelo alto pH. Aceitaremos que Fe” éa 
espécie dominante na solução se sua concentração exceder 10 mmol L” (um valor tí- 
pico de água fresca). A concentração de Ғе" no equilíbrio varia com o pH, e a frontei- 
ra vertical representa o pH onde Fe” torna-se dominante, de acordo com esta defini- 
ção. 
Uma terceira reação necessária a considerar é a redução 


Fe(OH);(s) + 3 H'(aq) + e” — Fe” (ag) + 3 Н,О() 


Esta reação depende do pH, como podemos ver observando que íons H* aparecem па 
semi-reação, e como é mostrado explicitamente escrevendo a equação de Nernst: 


E = ES -(0,059V) log Ё] 
[47] 
= E? —(0,059V)log[Fe**]—(0,177V)pH (18) 


O potencial cai linearmente à medida que o pH aumenta, como mostrado na Figura 
6.13. Uma linha foi desenhada para uma concentração de Fe” de 10 mol L”. As re- 
giões de potencial e de pH que se encontram acima desta linha correspondem ás con- 
dições onde a espécie oxidada (Fe(OH),) é estável; as regiões abaixo correspondem às 
condições sob as quais a espécie reduzida (Fe”) é estável. Nós vemos que um agente 
oxidante mais forte é requerido para oxidar e precipitar os íons Fe”* em meio ácido do 
que em meio básico. 

Uma regra geral para reações redox dependentes de pH é que a presença de H* no 
lado esquerdo da semi-reação para um par redox implica um coeficiente angular de 
uma fronteira negativo em um diagrama de Pourbaix. Reciprocamente, H* no lado di- 
reito implica um coeficiente angular de uma fronteira positivo. 
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A linha vertical a pH = 9 divide as regiões nas quais os reagentes ou os produtos 
são estáveis na reação 


Бе (ад) + 2 H,0(1) ——> Fe(OH)x(s) «2Н ад) 


Esta reação não é uma reação redox, е a linha vertical é desenhada a um рН que cor- 
responde a uma concentração de equilíbrio de Ее?" de 10 umol L~. 
Uma outra linha separa as regiões onde Fe(OH), e Fe(OH), são estáveis: 


Fe(OH),(s) + H'(aq) ке — Ее(ОН),(8) + H,0(1) 


O potencial desta redução depende do pH, mas quando escrevemos a equação de 
Nernst: 
e By A 


ESE? — 1 m-—=E* —(0,059V 
КОЛ] A )pH (19) 


vemos que ela tem um coeficiente angular menos íngrime do que para o par 
Fe(0H),/Fe”(porque o número de íons H' envolvidos é menor do que no último). 
Finalmente, desenhamos no diagrama as duas linhas se inclinando. que atuam co- 
mo fronteiras para o campo de estabilidade da água (relembre a Figura 6.8). Como vi- 
mos anteriormente, qualquer par presente com potenciais mais positivos do que a linha 
superior oxidará a água a O,, e qualquer par com potenciais mais negativos do que a li- 
nha inferior a reduzirá a H,. Todos os pares que precisamos considerar ao discutir se as 
reações redox do ferro em água encontram-se dentro do campo de estabilidade. 


Um diagrama de Pourbaix é um mapa de condições potenciais e de pH que relaciona quais 
espécies são estáveis em água. 


(c) Aguas naturais 

A química de águas naturais pode ser racionalizada com o uso dos diagramas de Pour- 
baix das espécies que há pouco construímos. Então, quando água frescá está em con- 
tato com a atmosfera, está saturada com O,, e qualquer espécie pode ser oxidada por 
este agente oxidante poderoso (E? = +1,23 V). As formas mais fortemente reduzidas 


são encontradas na ausência de oxigênio, especialmente onde há matéria orgânica pa- - 


ra atuar como um agente redutor. O sistema ácido principal que controla o pH do meio 
é o sistema diprótico CO;/H,CO,/HCO3/CO;, onde a atmosfera de CO, fornece o áci- 
do e os minerais carbonatos dissolvidos fornecem a base. A atividade biológica tam- 
bém é importante, porque a respiração consome oxigênio e libera СО,. Este óxido áci- 
do reduz o pH e consegiientemente torna o potencial mais negativo. O processo inver- 
so, a fotossíntese, consome CO, e libera O,. Este consumo de ácido aumenta o pH e 
torna o potencial menos negativo. A condição de águas naturais típicas - seu рН е os 
potenciais dos pares redox que ele contém — está resumido na Figura 6.14. 

Observando a Figura 6.13, vemos que Ее” pode existir em água se o ambiente é 
oxidante; consegiientemente, onde O, é abundante e o pH é baixo (abaixo de 4), ferro 
estará presente сото Ее”, Como poucas águas naturais são muito ácidas, Ғе” é mui- 
to improvável de ser encontrado nelas. O ferro em Ғе,О; insolúvel pode entrar na so- 
lução como Бе” se ele é reduzido, o que ocorre quando a condição da água encontra- 
se abaixo da fronteira inclinada no diagrama. Convém observar que, à medida que о 
pH aumenta, Fe”* pode se formar somente se há presente um par redutor forte, e sua 
formação é muito improvável em água rica em oxigênio. Se compararmos as Figuras 
6.13 e 6.14, veremos que o ferro será reduzido e dissolvido па forma de Fe” em águas 
de pântano e solos repletos de água, rica em matéria orgânica (pH próximo a 4,5 e E 
próximo a +0,03 V e —0,1 V, respectivamente). 

É instrutivo analisar um diagrama de Pourbaix em conjunto com um entendimen- 
to do processo físico que ocorre na água. Como um exemplo, considere um lago onde 
o gradiente de temperatura tende a prevenir mistura vertical. Na superfície, a água é to- 


+0,8 


Água da 

superfície 4 

(lago, rio) Agua de 
oceano 


Água de lago 


rica em composto 
O Ө orgânico 


Solos cheios com 
água rica em matéria 
orgânica 


Água salina rica em 
composto orgânico 
E; adia AH 


2 4 6 8 10 
pH 


+0,4 


Figura 6.14 О campo de estabilidade da 
água mostrando as regiões típicas para vá- 
rias águas naturais. 
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Figura 6.15 Uma seção do diagrama de 
Pourbaix para o manganés. As linhas verti- 
cais tracejadas representam o intervalo de 
pH em águas naturais. 


talmente oxidada e o ferro deve estar presente em partículas de Fe(OH), insolúvel; es- 
tas partículas tenderão a assentar-se. Em maior profundidade, o conteúdo de O, é bai- 
xo. Se o conteúdo orgánico ou outras fontes de agentes redutores são suficientes, o бхі- 
do será reduzido е o ferro dissolverá сото Fe”*. Os íons Fe (Ш) então difundiráo para 
a superfície onde eles encontrarão O, e serão oxidados novamente ao Fe(OH), insolú- 
vel. 


“Os diagramas de Pourbaix são úteis para discutir as estabilidades relativas de espécies 
contendo metais em águas naturais. 
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Exemplo 6.11 Usando um diagrama de Pourbaix 

A Figura 6.15 é parte de um diagrama de Pourbaix para o manganês. Identifique o 
ambiente no qual o sólido MnO, ou os seus óxidos hidratados correspondentes é 
importante. | 


Resposta: O dióxido de manganês é termodinamicamente favorecido somente se E > 
+0,6 V. Sob condições redutoras suaves, a espécie estável é Mn”*(aq). Então. MnO, é 
importante em águas bem arejadas (próximo à fronteira água-ar), onde E aproxima-se 
do valor para o par 0,/H,0. 

Teste seus conhecimentos 6.11 Utilize as Figuras 6.13 e 6.14 para 
avaliar a possibilidade de encontrar Fe(OH),(s) em um solo embebido em 
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O efeito da formação de complexo nos potenciais 


A formação de complexos metálicos (ver Capítulo 7) afeta os potenciais-padrão, por- 
que a capacidade de o complexo ML, aceitar ou liberar um elétron é diferente daque- 
le íon aquoso com L = H,O correspondente. Um exemplo é . 


ГЕ(ОН, (aq) + ег —э [Ее(ОН,), Р (аа) E? = +0,77У 
comparado сот 


[Ее(С№), (aq) + e” — [Ее(С№),Ј* (ад) Е = +0,36 V 


Vemos que o complexo һехасіапоѓетаѓіо() é mais resistente à redução do que о 
complexo aquo. Para analisar esta diferença, tratamos a redução do complexo ciano 
como a soma das três reações seguintes: 


(a) [Fe(CN) (aq) + 6 HO --ІЕ«ОН, 1 (ад) + 6CN (ag) 
(b) ІЕе(ОН, (ад) + e” —> [Ее(ОН,) (ад) 
(с) ІҒе(ОН,) (aq) + 6CN (aq) — [Fe(CN);] (ag) + 6 Н,ОЙ) 


A substituição de ligantes aquo por ligantes ciano estabiliza o complexo hexacianofer- 
rato(TIT) mais do que estabiliza o complexo hexacianoferrato(Il); assim, a contribuição 
das reações 1 e 2 é favorecer os reagentes na reação global 


ГЕе(СМ),1 (ag) же ——> [Fe(CN) É (ag) 


Como resultado, o complexo һехасіапоѓегтаѓіо() é menos susceptível à redução do 
que o complexo hexaaquoferro(NT). 


A formação de um complexo mais estável, quando o metal tem o número de oxidação mais 
alto, favorece a oxidação e torna o potencial de redução mais negativo. A formação de um 
complexo mais estável, quando o metal tem o número de oxidação mais baixo, favorece a 
redução, e o potencial de redução torna-se mais positivo. 
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Exemplo 6.12 Usando o efeito da complexação no potencial 
Em geral, CN' forma complexos que são termodinamicamente mais estáveis do que 


2. 


aqueles formados com Вг. Quais complexos, [Ni(CN),] 
possuir o potencial mais positivo para a redução do Ni(s)? 


Resposta: A semi-reação de redução é 


[NiX] (ag) + e ——> Ni(s) + 4 X (ag) 


“ou [Ni(Br,)]”, imagina-se 


Quanto mais estável o complexo, mais alta é a sua resistência à decomposição reduti- 
% Фе ж . A > 5 БОРАН . « 2- 
va. Como [Ni(CN),)” é mais estável, ele é mais difícil de reduzir do que o [Ni(Br)]”, 


e deste modo terá um potencial-padrão mais negativo. 
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Teste seus conhecimentos 6.12 Qual par tem o potencial-padráo mais 


alto, [Мі(еп) ]2* / Ni ou ММН.) ]2* / Ni? 
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S. G. Bartsch, Standard electrode potentials and temperature coeffi- 
cients in water at 298.15. J, Phys. Chem. Ref. Data 18, 1 (1989). 


D.M. Stanbury, Potentials for radical species. Adv. Inorg. Chem. 33, 
69 (1989). 


I. Barin, Thermochemical data of pure substances, Vols 1 e 2. МСН, 
Weiheim (1989). Uma fonte extensa e segura de dados termodinâmi- 
cos como uma função da temperatura para substâncias inorgânicas. 


J. Emsley, The elements. Oxford University Press (1998). Uma cole- 
tânea muito útil de dados a respeito dos elementos, incluindo poten- 
ciais-padrão. 


Exercícios 

6.1 Consulte o diagrama de Ellingham na Figura 6.3 e determine se 
há qualquer condição sob a qual poder-se-ia esperar o alumínio reduzir 
- MgO. Comente sobre estas condições. 


6.2 O dado de potencial-padrão sugere que o oxigênio gasoso, em 
vez do cloro gasoso seria o produto do anodo na eletrólise de NaCl 
aquoso. De fato, somente traços de oxigênio são produzidos. Explique. 


6.3 Utlizando os dados do Apéndice 2, sugira reagentes químicos 
adequados para realizar as seguintes transformações e escreva as 
equações balanceadas: (a) oxidação do НСІ ao gás cloro, (b)reduzin- 


preco nceraca ssa cesto емес өз те 


PH. Rieger, Electrochemistry. Prentice-Hall, Englewood Cliffs (1987). 
Uma boa introdução aos métodos eletroquímicos e sua interpretação. 
M. Pourbaix, Arlas of electrochemical equilibria in aqueous solution. 
Pergamon Press. Oxford (1966). A fonte de diagramas de Pourbaix 
para muitos elementos. 


R.M. Garrels e C.L. Christ, Solutions, minerals, and equilibria. Har- 
per and Row, New York (1965). Um texto-padrão sobre geoquímica 
aquosa, que faz uso dos diagramas de Pourbaix e analisa as implica- 
ções de equilíbrio químico em geologia. 


W. Stumm e J.J. Morgan, Aquatic chemistry. Wiley, New York (1996). 
À referência-padrão sobre química de águas naturais. 


D.C. Harris, Introduction to analytical chemistry. W.H. Freeman, New 
York (1991). Os Capítulos 14 e 16 contêm boa introdução às células e 
medidas eletroquímicas. 


R.B. Jordan, Reaction mechanisms of inorganic апа organometallic 
systems. Oxford University Press (1991). 


R.G. Wilkins, Kinetics and mechanism of reactions of transition me- 
tal complex. ҰСЫ, New York (1991) 


do Сг(ЇШ) (aq) a Сг(П)(ад), (с) reduzindo Ag+(aq) a Ag(s), (д) redu- 
zindo 1, aT. 


6.4 Use os dados potenciais-padrão do Apéndice 2 como um guia pa- 
ra escrever equações balanceadas para as reações que podem ser espe- 
radas de cada uma das seguintes espécies em ácido aquoso arejado. Se 
a espécie é estável, não escreva reação. (a) СЁ", (0) Fe”, (с) СГ, (9) 
HCIO, (е) Zn(s). 


6.5 Use a informação do Apêndice 2 para escrever equações balan- 
ceadas para as reações, incluindo os desproporcionamentos, que po- 
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dem ser esperados para cada uma das seguintes espécies em solução 
aquosa ácida arejada: (a) Fe”, (Б) Ru”, (с) HCIO,, (4) Br(D. 


6.6 Escreva a equação de Nernst para (a) a redução de O,: 
Oe) + 4H'(ag) + de” ——> 2 Н,0(0) 

(b) a redução de Fe,O,(s): 
Fe,0(5)+ 6 H*(aq) + бе — 2 Fe(s) + 3 H,O(1) 


E em cada caso expresse a fórmula em termos do pH. Qual é o poten- 
cial para a redução do O, a pH = 7 e p(O,) = 0,20 bar (a pressão parcial 
de oxigênio no ar)? 


6.7 Dado os seguintes potenciais em solução básica: 
CrO (aq) + 4 H,0() + 37 ——> Cr(OH),(s) + 5 OH (ag) 
E=-0,11 V 
[Cu(NH),1+(2q) + е ——— Cu(s) + 2 NH,(aq) E? =- 0,10 V 


e assumindo que a reação reversível pode ser estabelecida sobre um ca- 
talisador adequado, calcule Е?, ArG?, е К para a redução de СгО?е 
[Cu(NH,),] em solução básica. Por que AG? e K sáo táo diferentes 
entre estes dois casos apesar dos valores de E serem táo similares? 


6.8 Responda as seguintes questões usando o diagrama de Frost na 
Figura 6.16. (a) Quais são as conseqiiéncias de dissolver СІ, em solu- 
ção aquosa básica? (Б) Quais são as consegiiências de dissolver Cl, em 
ácido aquoso? (c) O fato de HCIO, desproporcionar em solução aquo- 
sa é um fenômeno termodinâmico ou cinético? 


6.9 Use os potenciais-padrão como um guia para escrever equações 


para a reação principal prevista nos seguintes experimentos (а) N,O é. 


borbulhado em solução aquosa de NaOH, (b) o metal zinco é adicio 


nado ao triiodeto de sódio aquoso, (с) I, é adicionado ao excesso de 
НСІ; aquoso. 


6.10 Caracterize a condição de acidez ou de basicidade que 
mais favoreceria as seguintes transformações em solução aquosa: 
(а) Мп, ---> MnO}, (b) CIO) —S CIO; (с) Н,О, -->0.. 
(DL --->2Г. > 


6.11 Comente sobre a probabilidade de as seguintes reações ocorre- 
rem por uma transferência eletrônica simples de esfera externa, trans- 
ferência simples de átomo, ou um mecanismo múltipla-etapa: 


(а) HIO(aq) + (aq) — I (aq) + OH (ag), 


(b) [Co(phen),]'+(aq) + [Cr(bipy);] Ha) ——> 
[Co(phen),]'+(aq) + [Cr(bipy),] Каз), 


(с) 1О; (ад) + 8 Faq) + 6 H'(aq) — 3 E(ag) + 3 Н,00). 


6.12 Use o diagrama de Latimer para o cloro para determinar o po- 
tencial para a redução de CIO; a Cl,. Escreva uma equação balanceada 
para esta semi-reação. А 


6.13 Calcule a constante de equilíbrio рага а reação Au (ag) 
+2 CN (aq) > [Au(CN),] (ag) a partir dos potenciais padrão: 


Аш'(ад)+е --> Аш) Её = +1,69 У 


[Au(CN) (aq) + ег — Ау) +2 CN (ад) Е = -0.60 V 


6.14 Use a Figura 6.14 para encontrar o valor do potencial aproxima- 
do de um lago arejado a pH = 6. Com esta informação e os diagramas 
de Latimer do Apéndice 2, prediga as espécies em equilíbrio para Os 
elementos (a) ferro, (b) manganés, (c) enxofre. 


NEON 


1 0 1 3 5 de 
Número de oxidação, N 


Figura 6.16 Um diagrama de Frost para o cloro. A linha sólida se re- 
fere às condições-padrão (pH = 0) e a linha tracejada a pH = 14. 


6.15 As espécies Ғе” е Н,5 são importantes no fundo de um lago on- 
de о O, é escasso. Se o pH = 6, qual é o valor máximo de E que carac- 
teriza o ambiente? 


6.16 О ligante edta forma complexos estáveis com centros ácidos du- 
ros. Сото a complexagáo com o edta afetará a redução de М” para 
metais na primeira série dos elementos do bloco 4? 


6.17 Na Figura 6.13, qual das fronteiras depende da escolha da con- 
centração de Fe”* como 107° mol L”*? 


6.18 Um voltamograma cíclico poderia ser usado para determinar se 
um íon metálico em solução aquosa está presente em um complexo 
com ligantes além da água? 


6.19 Explique por que a água com alta concentração de dióxido de 
carbono dissolvido e aberta ao oxigênio atmosférico é muito corrosiva 
рага о ferro. 
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Problemas 


6.1 Usando os dados de potencial-padrão, indique por que o per- 
manganato não é um agente oxidante adequado para uma estimativa 
quantitativa de Ее?” na presença de НСІ, mas torna-se assim se quan- 
tidades suficientes de Mn” e de fon fosfato forem adicionadas à solu- 
ção? (Sugestão: о fosfato forma um complexo com Fe”, estabilizan- 
do-o.) 


6.2 R.A. Binstead е T.J. Meyer descreveram (J. Am. Chem. Soc. 
109, 3287 (1987)) а redução de [Ru“O(bipy)(py)]* а [Кш ОН) 
(һу) (ру). O estudo revelou que а velocidade da reação é forte- 
mente influenciada pela mudança do solvente de H,O a D,O. O que is- 
to sugere a respeito do mecanismo da reação? Comente sobre a rela- 
ção deste resultado com os casos de transferência eletrônica simples e 
transferência atômica simples, descritos no capítulo. 


6.3 Е freqiiente encontrar que O, é um agente oxidante lento. En- 
contre uma explicação mecanística que leve em consideração os dois 
potenciais-padrão. 

Ое) +4 H'(aq)+4e —> 29,00) E =+4,23V 
O(g)+2H'(ag) +20 — Н,О)а) Е = +0,70У 


6.4 Várias bactérias anaeróbicas utilizam agentes oxidantes além do 
O, como uma fonte de energia. Alguns exemplos importantes incluem 
50, NO,,e Бе” Uma semi-reação é; 


` FeO(OH)(s) + HCO; (ag) + 2 H'(ag) + e” — FeCO;(s) + 2 H,O(D) 


para a qual Е = +1,67 V. Que massa de ferro dá a mesma energia de 
Gibbs padrão de reação como 1,00 g de oxigênio? 


6.5 Muitos dos dados tabulados para potenciais-padrão foram deter- 
minados a partir de dados eletroquímicos em vez de medidas eletro- 
químicas diretas de potenciais de célula. Realize um cálculo para ilus- 
trar esta abordagem para a semi-reação: 


'Sc,O,(s) +2 HOM) + бе — 2 Sc(s) + 6 OH (ag) 


5с (ад) ОН (ад) Н,00) 
АНК mor” -614,2 -2300 -285,8 


Ә2/ІК mol” -255,2 -10,75 +69,91 


Sc,O,(s) Sc(s) 
АН? / К Г\ mol” -1908,7 0 


5Ә/ІК! mor +77,0 +34,767 


6.6 О potencial de redução de um fon tal como o ОН” pode ser for- 
temente influenciado pelo solvente. (a) O artigo de revisão escrito por 
D.T. Sawyer e J.L. Roberts. Acc. Chem. Res. 21, 469 (1988), descre- 
ve a magnitude da variação do potencial de ОН-/ОН na mudança de 
solvente da água para a acetonitrila, CH,CN. (b) Sugira uma interpre- 
tação qualitativa da diferença na solvatação do íon ОН” nestes dois 
solventes. 


6.7 As reações que envolvem transferência de átomo podem ser ex- 
pressas em termos das mudanças no número de oxidação ou como 
uma substituição nucleofílica. Descreva, a partir destes dois pontos de 
vista, o mecanismo da reação de МО; com CIO” em água para produ- 
zir NO; e СГ. Consulte D.W. Johnson e D.W. Margerum, Inorg. 
Chem. 30, 4845 (1991). 


6.8 Balanceie a seguinte reação redox em solução ácida: MnO; + 
H,SO, — Mn” + HSO;. Prediga a dependência qualitativa do pH 
em função do potencial para esta reação (isto é aumenta, decresce ou 
permanece o mesmo). 


6.9 Desenhe um diagrama de Frost para o mercúrio em solução áci- 
da a partir do seguinte diagrama de Latimer: 


0911 o as 
Hg” — Hg] —S Hg 


Comente sobre a tendência de qualquer das espécies atuar como um 
agente oxidante, um agente redutor, ou submeter a desproporciona- 
mento. 


6.10 A partir do seguinte diagrama de Latimer, calcule o valor de Е > 
líquido para а seguinte reação: 
2 0,125 й 1—2 ` 
02 —S НО, — H,O, 2H0, ——— 0,+H,0, 
Dado seu valor de E”, comente sobre a tendência termodinâmica de 
HO, submeter a desproporcionamento. 


6.11 Usando os seguintes potenciais de redução de solução aquosa 
ácida E? (Pd”/Pd) = +0,915 V e ЕЗ(раСЦГҮРа) = +0,600 V, calcule 
a constante de equilíbrio para a seguinte reação em НСІ aquoso 1 М: 


Рё (aq) + 4 СТ (ад) == [РаС1,] (ag) 


6.12 Calcule o potencial da semi-célula a 25º С para a redução de 
МпОу(ад) a MnO,(s) em solução aquosa a pH = 9,00 e MnO (aq) 1 M 
E(MnO;/MnO,) +1,69 V. 


Estruturas e simetrias 
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Reações de complexos 


7.7 Equilíbrio de coordenação 
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substituição de ligante - 


Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


Complexos metálicos, nos quais um único átomo central metáli- 
со ou íon está rodeado por vários átomos ou íons, têm um papel 
importante em química inorgânica, especialmente para elemen- 
tos do bloco d. Neste capítulo, introduzimos os arranjos estrutu- 
rais comuns para ligantes em torno de um átomo metálico cen- 
tral. Então, discutimos a natureza da ligação metal-ligante em 
termos de dois modelos teóricos. Iniciamos com a simples mas 
útil teoria do campo cristalino, que está baseada no modelo ele- 
trostático da ligação; depois, progredimos para uma teoria mais 
sofisticada de campo ligante. Ambas as teorias invocam um pa- 
râmetro, o parâmetro de desdobramento de campo ligante, para 
correlacionar as propriedades espectroscópicas e magnéticas. O 
mesmo parâmetro também ajuda a sistematizar a discussão das 
estabilidades dos complexos e suas velocidades de reação. 


No contexto da química do bloco d, o termo complexo significa 


‚ um átomo metálico central ou íon rodeado por uma série de ligan- 


tes. Um ligante é um íon ou molécula que pode ter uma existên- 
cia independente. Um exemplo de um complexo é ІСо(мн,) > р 
no qual o íon Со” está rodeado por seis ligantes NH,. Nós usare- 
mos o termo composto de coordenação para designar um com- 
plexo neutro ou um composto iônico onde no mínimo um dos 
íons é um complexo. Assim, [Ni(CO),] e [Co(NH,)¿]Cl, são com- 
postos de coordenação. Um complexo é uma combinação de um 
ácido de Lewis (o átomo metálico central) com um número de ba- 
ses de Lewis (os ligantes). O átomo da base de Lewis que forma a 
ligação ao átomo central é chamado de átomo doador, porque 
ele simboliza os elétrons usados na formação da ligação. Então, O 
é um átomo doador quando a água atua como um ligante. O áto- 
mo metálico ou íon, no ácido de Lewis do complexo, é o átomo 
receptor. Este capítulo enfoca os complexos que contêm átomos 
ou íons metálicos-d, mas fons metálicos s- e p- também formam 
complexos (ver Capítulo 9). 

As principais características das estruturas geométricas de 
complexos de metais d foram identificadas pelo químico suígo 
Alfred Werner (1866-1919), especialista em estereoquímica or- 
gánica. Werner combinou a interpretação de isomerismo óptico e 
geométrico, padrões de reações e dados de condutáncia no traba- 
lho que permanece como um modelo de uso efetivo e criativo das 
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1 [Mn(0H,)¿]SO, 


evidências físicas e químicas.” A série de cores de muitos compostos de coordenação. 
que refletem suas estruturas eletrónicas, foram um mistério para Werner. Esta caracte- 
rística foi esclarecida somente quando a descrigáo de estrutura eletrónica em termos de 
orbitais foi aplicada ao problema no período de 1930 е 1960. 

As estruturas geométricas de complexos de metais d, que consideramos anterior- 
mente, podem agora ser determinadas de várias outras maneiras, bem mais do que 
Werner tinha à sua disposição. Quando monocristais de um composto podem ser de- 
senvolvidos, a difração de raios X (Quadro 2.1) fornece formas precisas, distâncias, e 
ângulos de ligação. A ressonância magnética nuclear (ver leitura complementar infor- 
mação 2) pode ser usada para estudar complexos com tempos de vida maiores do que 
microssegundos. Complexos de vida muito curta, aqueles com tempos de vida com- 
paráveis aos encontros difusionais em solução (poucos nanossegundos) podem ser es- 
tudados por espectroscopia vibracional e eletrônica. É possível inferir as geometrias 
de complexos com tempos de vida longos em solução (como complexos clássicos de 
Со(Ш), de Сг(Ш), de РКП) e de muitos 4d е 54 е de compostos organometálicos) 
analisando os padrões de reação e isomerismo. Este método foi originalmente explo- 
rado por Werner, e ainda ensina-nos muito a respeito da química sintética de compos- 
tos, assim como ajuda a estabelecer suas estruturas. 


Estruturas e simetrias 


Em um complexo de esfera interna, os ligantes estão diretamente ligados ao átomo 
ou íon metálico central; a esfera de coordenação primária consiste destes ligantes di- 
retamente ligados. O número de ligantes na esfera de coordenação é chamado de nú- 
mero de coordenação (C.N.) do complexo. Da mesma forma que em sólidos, um in- 
tervalo amplo de números de coordenação pode ocorrer, e a origem da riqueza estru- 
tural e a diversidade química dos complexos é a capacidade de o número de coordena- 
ção variar até 12. 

Embora este capítulo esteja voltado para os complexos de esfera interna, devemos 
lembrar que os cátions de complexos podem se associar eletrostaticamente com ligan- 
tes aniônicos (e, por interações fracas, com moléculas de solvente) sem o deslocamen- 
to dos ligantes já presentes (1). O produto desta associação é chamado de complexo 
de esfera externa ou par iônico. Para os íons [Mn(0H;);]* e SO;; por exemplo, a 
concentração de equilíbrio do complexo de esfera externa, {Мп(Он,) SO; ) pode, 
dependendo das concentrações, exceder aquela do complexo de esfera interna 
[Mn(OH,),SO.] em que o ligante SO; está diretamente ligado ao íon metálico. É váli- 
do lembrar que a maioria dos métodos de medir o equilíbrio de formação de comple- 
xos não distingue a formação de complexo de esfera externa e de esfera interna, sim- 
plesmente detecta a soma de todos os ligantes ligados. A complexação de esfera exter- 
na seria suspeita se o metal e o ligante tivessem cargas opostas. 

O número de coordenação de um átomo ou de um íon de metal d nem sempre é 
evidente pela composição do sólido. Moléculas de solvente e espécies potencialmente 
ligantes podem simplesmente preencher os espaços dentro da estrutura e não ter qual- 
quer ligação direta ao íon metálico. Por exemplo, a difração de raios X mostra que 
СоСі, - 6H,0 contém o complexo neutro [Co(Cl),(OH,),] e duas moléculas de água 
não-coordenadas ocupando posições bem-definidas no cristal. Tais moléculas de sol- 


vente adicionais são chamadas de solvente de rede ou solvente de cristalização. 


7.1 Constituição 


Três fatores determinam o número de coordenação de um complexo: 


4%4%%%%%%%%%%0 6а ө ге ORE OU UA O OURO O nas sensores anna da dd ТТТ ТЕТЕТЕТТЕТТІТІТІ tesessosssasoseseo 444....! же. 


1 G. B. Kauffman apresenta uma explicação fascinante da história da química de coordenação estrutural ет 
Inorganic coordination compounds. Wiley, New York (1981). Traduções dos artigos originais de Werner estão 
disponíveis em б. В. Kaufiman, Classics іп coordination chemistry, | Selected papers of Alfred Werner, Dover, 


New York (1968). 
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1 O tamanho do átomo ou fon central 

2 As interações estéricas 

3 Interações eletrônicas 

Em geral, os raios grandes de átomos ou íons nos Períodos 5 e 6 favorecem números 
de coordenação mais altos para complexos destes elementos. Por razões estéricas si- 
milares, ligantes volumosos frequentemente resultam em números de coordenação 
baixos. Números de coordenação altos são mais comuns para elementos situados à es- 
querda de uma linha do bloco d, onde os átomos possuem raios maiores. Eles são es- 
pecialmente comuns quando o fon metálico possui somente poucos elétrons а, um nú- 
mero pequeno de elétrons d significa que o íon metálico pode aceitar mais elétrons das 
bases de Lewis; um exemplo é (Мо(см),17. Números de coordenação mais baixos são 
encontrados para elementos situados à direita no bloco d, particularmente se os íons 
são ricos em elétrons 4; um exemplo é [PtC1,J7. Tais átomos sáo menos capazes de 
aceitar elétrons de qualquer base de Lewis que é um ligante em potencial. Números de 
coordenação baixos ocorrem quando os ligantes podem formar ligações múltiplas com 
o átomo central, como em МпО; e CrO;, agora os elétrons fornecidos por cada ligan- 

te tendem a excluir a ligação de mais ligantes. H / 


С 
(a) Números de coordenação baixos М. 2“ o 
Os complexos mais conhecidos com C.N. = 2, formados em solução sob condições ha- 
bituais de laboratório, são espécies lineares dos íons dos Grupos 11 e 12, como Сц(ї), / 
Ag(D, Аш e Но(П); ver Ficha de resumo 1. O complexo [AgCL], responsável pela H 
dissolução do cloreto de prata sólido em soluções aquosas contendo excesso de íons 2 [Hg(CH, o] 
СГ, é um exemplo. O complexo tóxico [He(CH,),] (2), formado na natureza por ação А o 
bacterial sobre o Hg” (aq), é outro exemplo. Uma série de complexos lineares de Ац(]) 
de fórmula LAuX, onde X é um halogênio e L é uma base natural de Lewis, como fos- 
finas substituídas, Б.Р, ou tioéter, R,S, também são conhecidos. O ligante tioéter em 
[(R,S)AuCI] é facilmente deslocado pelo doador mais forte SR" Complexos bicoor- 
denados frequentemente ganham ligantes adicionais para formar complexos tri ou te- 
tracoordenados. 


cu) x—c—x Т 


X = С, Br 


Agl) НМ — Ag — NH, !' 


au) ВР Au — PR, | | H¿C— Hg — CH, 


Ficha de resumo 1 Complexos lineares С 


A fórmula que sugere coordenação dupla em um composto sólido em alguns casos es- | 
conde um polímero com um número de coordenação mais alto. Por exemplo, o sal ER ты. as 
K[Cu(CN),] contém um ânion em cadeia com átomos de Cu tricoordenados (3). А Cu | 
coordenação tripla é rara entre os complexos metálicos d, e compostos MX, com X : 


ET E УО О аа ы ы адын ыра COS PRA RO быра ды 3 [040,1 


2 Complexos de Ouro(!) são explorados no tratamento de artrites reumáticas, acreditando-se que esteja en- 
volvida a interação de Auíl) com grupos tióis de proteínas. Ver S.J. Lippard (ed.), Platinun, gold, and other 
chemotherapeutic agents. Chemistry and biochemistry, ACS Symposium Series, No. 209. American Chemical 
Society, Washington, DC (1983). 
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4 Complexo tetraédrico, Ty 


мн, 


Ы ES L 
Ж + ci 
ci 


Ба cis-[PtCI,(NHa)»] 


а 
Pa эе; 


Cl 


Нз 


5b trans [PICI,(NHs),| 


6 Complexo quadrado- 
planar, Day 


sendo um halogênio são normalmente cadeias ou redes com um número de coordena- 
ção mais altos e ligantes compartilhados. 


Complexos bicoordenados são encontrados para Cu” e Ag”; estes complexos prontamente 
acomodam mais ligantes se eles estiverem disponíveis. E importante estar alerta para os 
complexos com número de coordenação mais alto do que suas fórmulas empíricas suge- 


rem. 


(b) Tetracoordenação 

À tetracoordenação é encontrada em um número enorme de compostos. Complexos te- 
traédricos de simetria aproximadamente Т, (4) são favorecidos sobre números de coor- 
denação mais altos quando o átomo central é pequeno e os ligantes são grandes (como 
СГ, Br е Г); assim, as repulsões ligante-ligante anulam a vantagem de energia para 
formar mais ligações metal-ligante.” Complexos tetraédricos são comuns para oxo- 
ânions de átomos metálicos de elementos situados à esquerda do bloco d em estados 
de oxidação altos, tais como [CrO,]”. Os complexos haletos de íons M situados à di- 


reita da série 3d, tal como [NiBr,]”, geralmente são tetraédricos. Ver Ficha de resumo 
2 para exemplos de cada tipo de complexo. 
5 6 7 
O | о 712- О F 
V Cr Mn 
04 Do 4 “So 04 Do 
о О о 
8 9 10 11 
CI 712- ‚ Co TT Br 7z- Br Jz 
Fe Co Ni Cu 
~ A A же 
6) 4 N CI Cl 4 Сі Br 4 М. вг Вг 4 N Br 
СІ Cl Br Br 
PA AAA ша _ ^^ | 


Ficha de resumo 2 Complexos tetraédricos 


Werner estudou uma série de complexos de РКП) tetracoordenados formados pelas 
reações de РІСІ, com NH, e НСІ. Para um complexo de fórmula MX,L,, somente um 
isómero é esperado se a espécie é tretraédrica, mas dois isómeros sáo esperados se a 
espécie é quadrada planar, (5a) e (5b). Pelo fato de ter sido capaz de isolar dois náo- 
eletrólitos de fórmula [PtC1(NH,),], Werner concluiu que eles não poderiam ser te- 
traédricos mas, de fato, quadrado-planar (6). O complexo com ligantes iguais situados 
nos vértices adjacentes do quadrado é chamado de isómero cis (5a) e o complexo com 
ligantes iguais em posições opostas é o isómero trans (5b). A existência de arranjos es- 
paciais diferentes dos mesmos ligantes é chamado de isomeria geométrica. O isome- 
ria geométrica está longe de ser de interesse somente acadêmico: complexos de plati- 
па são usados em quimioterapia contra o cáncer; somente os complexos cis-Pt(II) po- 
dem ligar-se às bases do DNA por tempo suficiente para ser efetivo. 


Complexos tetraédricos são favorecidos se o átomo central é pequeno ou os ligantes são 

grandes; eles são comuns para oxo-ânions de átomos metálicos situados à esquerda do blo- 

со d em estados de coordenação altos, e para os complexos de halogênios de íons МҰ situa- 

dos à direita da série 3d. Complexos quadrado-planar podem exibir isomerismo geométrico. 
3 Complexos tetracoordenados dos blocos s е р sem par no átomo central, сото [BeCLJ”, [BF,] е [псі]. 
quase sempre são tetraédricos. 


<--------------.----- 2 
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Exemplo 7.1 Identificando isômeros а partir de evidências químicas 


Use as reações na Figura 7.1 para mostrar como as geometrias cis e trans podem ser 
atribuídas. 


Resposta: O isômero сіз reage com Ag,O para perder СІ, e ao produto adiciona-se 
uma molécula de ácido oxálico (H,C,O,) nas posições vizinhas. O isômero trans per- 
de СТ, mas o produto não pode deslocar os dois ligantes OH” somente com uma mo- 
lécula de Н,С,О,. Uma explicação razoável é que a molécula de H,C,O, não pode rea- 
gir no complexo quadrado-planar para ligar duas posições trans. Esta conclusão é su- 
portada por cristalografia de raios X. 


COMU CA URCA CL К rr rr К Т N UCL O TONELLO DO A UU CCO RO O DO AD RA CU OO К RAD er entar das 


Teste seus conhecimentos 7.1 Os dois isómeros quadrado alenar de 
[PtBrCI(PR,),] (onde PR, é uma trialquil-fosfina) têm espectro diferente de 
RMN-P?, Figura 7.2. Um (A) mostra um único grupo de linhas Р?'; o outro 
(В) mostra duas ressonáncias distintas Р?', cada um sendo similar à região 
única de ressonância de A. Qual isômero é cis e qual é trans? 


¿Pr кое оез өп 0 ее кегейеевесегаеевевегеееееятевееееевиеевегеавввеввеоввееее%ес»еветегегееееееее» 


Complexos quadrado-planar de metais 34 são tipicamente formados pelos íons metá- 
licos com configurações Ф (por exemplo, Ni”*) em combinação com ligantes que po- 
dem formar ligações л aceitando elétrons do átomo metálico, сото em [Ni(CN) J7 
(ver Ficha de resumo 3). Os complexos tetracoordenados d de elementos pertencen- 
tes às segundas e às terceiras linhas do bloco d (4 e 50), tais como aqueles formados 
por Rh”, Ir”, Pd”, Pt”, Au”, são quase invariavelmente quadrado-planar. A geometria 
quadrada-planar também pode ser forçada sobre um átomo central pela complexação 
com um ligante que contenha um anel rígido de quatro átomos doadores, como na for- 
-mação de complexos de porfirina pentacoordenados descritos abaixo. 


Complexos quadrado-planar na primeira linha do bloco d são tipicamente observados pa- 
ra átomos metálicos e tons com configurações @ e ligantes receptores п; complexos É te- 
tracoordenados de elementos pertencentes às segundas e às terceiras linhas do bloco d são 
quase invariavelmente quadrado-planar, independentemente do caráter receptor ou doa- 
dor п do ligante. ) f . 


2- 
Me ¿P әд al = a] 


Аһ “ра 
Mep “рм, а wa 


Ficha de resumo 3 Complexos planares 


ш 


p 2- 
ТАҒЫН ¿| NH; [SN „NH3 
Pt — | Pt 

5% 2“ 1 
ІН СІ нам ны! 
лого [re |нс 
ig „Он! po ЕСІМІ 

Pt Pt | 

LN ж, 
H¿N Оң) ci мнз) 
"го, Ag20 | | HCI 
PE 2-с;0 Нам, 0H] 

Pt І Pt 

ИС LN 
нм 0750) Ho ТТА 

[por 


Sob as condições em que 
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Figura 7.1 A preparação de diaminacloro- 
platina(Il) cis- e trans- e um método químico 
para diferenciar os isômeros. 


с? 


8 


Figura 7.2 Espectro de RMN idealizado 
dos complexos isómeros de fosfina e РҚП). 
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CN Д 3- 


9a [Ni(CN) ¿ |” (conformação 
piramidal quadrada) 


CN Ша 


CN 


9b INi(CN)s]” (conformação 
bipiramidal trigonal) 


(c) Pentacoordenação 


Complexos pentacoordenados, que são menos comuns do que os complexos tetra ou 
hexacoordenados no bloco а, são pirámides de base quadrada ou bipirámide trigonal. 
Entretanto, distorções destas geometrias ideais são comuns. Uma forma bipiramidal 
trigonal minimiza as repulsões ligante-ligante, mas restrições estéricas em ligantes po- 
lidentados poder favorecer uma estrutura piramidal quadrada. Por exemplo, a penta- 
coordenação piramidal quadrada é encontrada entre as porfirinas biologicamente im- 
portantes, onde o anel ligante obriga uma estrutura quadrada-planar e um quinto ligan- 
te preso acima do plano. А estrutura (7) mostra o centro ativo de mioglobina, a proteí- 
na de transporte de oxigênio; a localização do átomo de Fe acima do plano do anel é 
importante para a sua função, como veremos na Seção 19.3. Em alguns casos, a pen- 
tacoordenação é induzida por um ligante polidentado contendo um átomo doador que 
pode ligar-se a uma localização axial de uma bipirâmide trigonal, com seus átomos 
doadores remanescentes alcançando até as posições equatoriais (8). 

As energias das várias geometrias de complexos pentacoordenados freqiientemen- 
te diferem pouco uma da outra. A delicadeza deste balanço destaca-se pelo fato de que 
[Ni(CN),]” pode existir em ambas as conformações piramidal quadrada (9a) e pirami- 
dal trigonal (9b) no mesmo cristal. Em solução, os complexos bipiramidal trigonal 
com ligantes monodentados são muitas vezes altamente instáveis, assim um ligante 
que é axial em um momento torna-se equatorial no próximo momento; a conversão de 
uma estereoquímica em relação à outra pode ocorrer por uma pseudo-rotação de 
Berry (Figura 7.3). O complexo neutro [Fe(CO),]. por exemplo, é bipiramidal trigo- 
nal no cristal; entretanto, em solução os ligantes trocam suas posições axiais e equato- 
riais a uma velocidade que é rápida no tempo de escala de análise de RMN mas é len- 
ta em relação ao tempo de IV. 


Na ausência de ligantes polidentados que obriga a geometria, as energias de várias geo- 
metrias de complexos pentacoordenados diferem pouco uma da outra e tais complexos são 
fregiientemente instáveis. 


(a) 


Figura 7.3 Uma pseudo-rotação de Berry, onde (a) [Fe(CO),] bipiramidal trigonal distorce em 
(Б) um isômero piramidal quadrado e assim (с) torna-se novamente bipiramidal trigonal, mas com 
duas carbonilas, inicialmente equatoriais, agora axiais. Um exemplo de um complexo desta espé- 
cie é [Fe(CO),]. 


(d) Hexacoordenacáo 


A hexacoprdenação é o arranjo mais comum para configurações eletrônicas no inter- 
valo de Ф a 2. Por exemplo, complexos formados pelos íons M da série 3d normal- 
mente são octaédricos (10). Poucos exemplos representativos deste intervalo amplo de 
complexos hexacoordenados que podem ocorrer são [Sc(OH,)¿J'* (Ф), Cr(NH JJ” 
(Ë), Мо(СО),] (49, [Fe(CN) (d), e ЕСІ” (É). Mesmo alguns haletos dos ele- 
mentos do bloco f podem mostrar héxacoordenação, mas números mais altos de coor- 
denação, especialmente 8 e 9, são mais comuns com estes cátions grandes. 
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Quase todos os complexos hexacoordenados são octaédricos. no mínimo no sen- 
tido coloquial do termo. Um arranjo de ligantes em octaedro regular (О,) é especial- 
mente importante em hexacoordenação, não somente porque ela é encontrada em mui- 
tos complexos de fórmula ML,, mas também porque é o ponto de partida para discus- 
sões de complexos de simetrias inferiores, tais como aquelas mostradas na Figura 7.4. 
A distorção mais simples da simetria O, é tetragonal (Dp), e ocorre quando dois ligan- 
tes ao longo de um eixo diferem dos outros quatro. Para a configuração Ф (particular- 
mente para complexos de Cu”*), uma distorção tetragonal (Dp) pode ocorrer mesmo 
quando os ligantes são idênticos. Distorções rómbicas (D,,) е trigonais (D,,) também 
ocorrem. Distorção trigonal dá origem a uma grande família de estruturas, intermediá- 
rias entre octaédrico regular e prismática trigonal (D,). 


10 Complexo octaedro, О, 


, 


Figura 7.4 (а) e (b) Distorções tetragonais (D,,) de um octaedro regular, (с) rómbico (0,.), е (d) 
distorções trigonais (D,,). О último pode conduzir a um prisma trigonal (D.,) por uma rotação pos- 
terior de 60º das faces contendo as setas. 
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Ficha de resumo 4 Complexos prismático trigonal 
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11 complexo trigona! 
prismático, Dz, 


12 [Re(S ,C,(CF,)2)a] 


13 Complexo bipirámide 
pentagonal, Dsp 


14 Complexo octaédrico tampado 


Os complexos trigonal prismático (11) são raros. mas foram encontrados em MoS, 
e WS, sólidos; o prisma trigonal também é a forma de vários complexos de fórmula 
[М(5,С,К,),] (12), ver Ficha de resumo 4). Complexos d’ trigonal prismático, tais co- 
mo ЖСН”, também foram isolados. Essas estruturas requerem ligantes doadores 
б muitos pequenos ou interações ligante-ligante favoráveis que possam impor o com- 
plexo em uma forma trigonal prismática: tais interações ligante-ligante são fregiiente- 
mente fornecidas pelos ligantes que contêm átomos de enxofre e podem formar liga- 
ções covalentes uns com os outros.” 


A maioria de complexos hexacoordenados são octaédricos ou possuem formas que são pe- 
quenas distorções do octaédrico. 


(e) Números de coordenação mais altos 


A heptacoordenação é encontrada em poucos complexos 3d e muito mais em comple- 
xos 4d e 5d, onde o átomo central maior pode acomodar mais do que seis ligantes. Ela 
assemelha-se à pentacoordenação em similaridade de energia de suas várias geome- 
trias. Estas geometrias ideais “limitantes” incluem a bipirâmide pentagonal (13), um 
octaedro tampado (14), e um prisma trigonal tampado (15); em cada um dos dois últi- 
mos, о sétimo ligante tampante ocupa uma face. Há várias estruturas intermediárias, е 
as interconversões são fáceis. Exemplos incluem [Mo(CNR),]”, [ZrF,)”, 
[ТаС1.(РК.),], e [ReOCI¿]” do bloco d e [UO,(OH,),]” do bloco f. Um método рага 
forçar a heptacoordenação no lugar da hexa nos elementos mais leves é sintetizar um 
anel de cinco átomos doadores (16) que ocupam as posições equatoriais, deixando as 
posições axiais livres para acomodar mais dois ligantes. 


15 Prisma trigonal tampado 16 


A estereoquímica não-rígida também é mostrada em octocoordenação, tais com- 
plexos podem ser antiprismático quadrado (17) em um cristal, mas dodecaédrico (18) 
em um outro. Dois exemplos de complexos com estas geometrias são mostrados nas 
ilustrações (19) e (20), respectivamente. 

A nonacoordenação é importante nas estruturas dos elementos do bloco f, por seus 
íons relativamente grandes que podem atuar como hospedeiros a um número elevado 
de ligantes. Um exemplo é [Na(OH,),J”. O MCI, sólido, com M entre La e Gd, alcan- 
ca números de coordenação altos através de pontes metal-haleto-metal. Um exemplo 
de nonacoordenação no bloco d é кен,” (21), que possui ligantes suficientemente 
pequenos para este número de coordenação ser possível. 

Os números de coordenação 10 e 12 são encontrados em complexos de íons M” 
do bloco f. exemplos incluem [Ce(NO))]” (22), que é formado na reação de sais de 
Ce(TV) com ácido nítrico. Cada ligante NO” está ligado ao átomo metálico por dois 


‚жеее аваз з зеет еен веж з sata arara son rss ne era е есе casas vesesseevsereeosesseocoeenoo .. 


5 дв estruturas hexacoordenadas trigonal prismática de complexos de zircônio e de héímio estão descritas 
e interpretadas em P.M. Morse е G.S. Girolami, J. Am. Chem. Soc. 111, 4114 (1989). 
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17 Complexo anti-prismático 
quadrado 18 Complexo dedacaédrico 


átomos de О. Um exemplo de um complexo decacoordenado é [Th(ox) (OH,),]”, on- 
de cada íon ligante oxalato (ох, С.О; ) fornece dois átomos de O. Estes números de 
coordenação elevados são raros com íons M” do bloco а. 


Átomos e íons maiores, particularmente aqueles do bloco f, tendem a formar complexos 
- com números de coordenação elevados; nonacoordenação é particularmente importante 
no bloco f. 


(f) Complexos polimetálicos 


Uma atenção considerável tem sido dada recentemente para a síntese de complexos 
polimetálicos, que são complexos que contêm mais do que um átomo metálico (Figu- 
ra 7.5). Em alguns casos, os átomos metálicos são unidos através de ligantes por pon- 
tes; em outros, há ligações diretas metal-metal; e ainda em outros ocorre ambos os ti- 
pos de união. O termo agregado metálico* é normalmente reservado para complexos 
polimetálicos nos quais há ligações direta metal-metal. Quando nenhuma ligação me- 
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Figura 7.5 Tipos representativos de complexos polimetálicos. (а) O dímero acetato de cobre(Il) 
onde há uma ligação metal-metal desprezível. (b) Um complexo sintético ds Fe-S que modela os 
agentes de transferências eletrônicas bioquimicamente importantes. (с) Cloreto de mercúrio (1), 
com uma ligação definida Hg-Hg. (d) O complexo [Мп,(СО), „| que é unido por uma ligação Mn-Mn. 
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NH, 7 
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(репіатіпасгото(11)) 


tal-metal está presente, os complexos poli-metálicos são referidos como complexos 
gaiola (ou compostos gaiola)“ 

Os complexos gaiola podem ser formados com uma ampla variedade de ligantes 
aniônicos. Por exemplo, dois fons Си?" podem ser unidos com pontes de íon-acetato 
(Figura 7.5a). A Figura 7.5b mostra um exemplo de uma estrutura cúbica formada por 
quatro átomos de Fe unidos por pontes aos ligantes RS”. Este tipo de estrutura é de 
grande importância biológica, ela está envolvida em várias reações redox bioquímicas 
(ver Seção 19.6). 

Com o advento de técnicas estruturais modernas, tais como difratômetros de raios 
X automatizados e RMN multinuclear, muitos agregados polimetálicos contendo liga- 
ções metal-metal foram descobertos e deram origem a uma área ativa de pesquisa. Um 
simples exemplo é о cátion mercúrio (1) Не”, е complexos dele derivados, tais como 


[Hg,Ch] (Figura 7.5с). Um agregado metálico contendo ligantes CO aparece na Figu- 


га 7.54. Mais detalhes sobre compostos agregados e gaiola do bloco d serão encontra- 
dos nas Seções 9.9 e 16.10. 


Complexos polimetálicos contêm mais do que um átomo metálico e são classificados como 
agregados metálicos se contêm ligações metal-metal, ou como complexos gaiola, se con- 
tém átomos metálicos ponte-ligante. | 


7.2 Ligantes representativos e nomenclatura 


Aqui resumimos algumas idéias-chave sobre nomenclatura e introduzimos vários li- 
gantes comuns. Uma orientação mais detalhada você encontra em Informação comple- 
mentar 1. Iniciamos considerando os complexos que contêm somente ligantes mono- 
dentados, ou ligantes “unidentados”, que possuem somente um ponto de ligação ao 
átomo metálico, distinto dos ligantes polidentados, que são ligantes “multi-dentados” 
que possuem mais do que um ponto de ligação. 


(a) Nomenclatura 


A Tabela 7.1 fornece os nomes е as fórmulas de vários ligantes simples comuns. A Ta- 
bela 7.2 apresenta os prefixos greges que são usados para indicar o número de cada ti- 
po de ligante em um complexo. . . 

` Os complexos são discriminados com seus ligantes em ordem alfabética (ignoran- 
do-se quaisquer prefixos numéricos). Os nomes dos ligantes são seguidos pelos nomes 
do metal com seu número de oxidação entre parênteses, como em hexamincobalto(TII) 
para (Сомн,) 2 *, ou com a carga total do complexo especificada entre parênteses, со- 
mo em hexamincobalto(3+). O sulfixo —ato é adicionado ao nome do metal (algumas 
vezes em sua forma latina) se o complexo é um ânion, como em nome hexacianoferra- 
toll) para [Fe(CN),]”. 

O número de um tipo particular de ligante em um complexo é indicado pelos pre- 
fixos mono-, di-, tri- e tetra-. Os mesmos prefixos são usados para identificar o núme- 
ro de átomos metálicos (se mais do que um) presentes em um complexo, como em oc- 
taclorodirenato(IID, [Re,Cl,J7 (23). Onde a confusáo com os nomes dos ligantes é 
provável, talvez porque o nome já inclua um prefixo, como em etlilenodiamina (en, 
Н.МСН,СН,МН.), os prefixos alternativos bis-, tris, e tetrakis- são usados, com o no- 
me do ligante entre parênteses. Por exemplo, dicloro- é ambíguo, mas o tris(etilenodia- 
mina) mostra mais claramente que há três ligantes em, como em tris(etilenodiami- 
na)cobalto(ID, Co(en),]”. Ligantes que fazem a ponte entre dois centros metálicos sáo 
simbolizados pelo prefixo u- adicionado ao nome do ligante importante, como em H- 
oxo-bis(pentaminacromo(IID)) (24). 


$ О termo “composto gaiola” (em inglés, cage compound ) possui uma variedade de significados em química 
inorgânica. Por exemplo, um outro uso do termo é como um sinônimo de um composto clarato (um composto 
de inclusão, no qual a espécie está presa em uma gaiola formada por moléculas de uma outra espécie). 
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Tabela 7.1 Ligantes típicos e seus nomes 


Nome Fórmula Abreviação Classificação* 
Acetilacetonato (CH¿COCHCOCHg)” acac B(O) 
Amina кн, M(N) 
Aquo OH, М(О) 
М М 
2,2-bipiridina (OHO) bipy B(N) 
Bromo Br M(Br) 
Carbonato Cos М(О) ou B(O) 
Carbonila co M(C) 
Cloro ` cr M(CI) 
Ciano CN” M(C) 
Dietilenotriamina NH(C¿H¿NHa)a dien T(N) 
Etilenodiamina - HoNCH,CH,NH, _ en B(N) 
Etilenodiaminatetraacetato оС х= жар уту 00; ейа S(N,O) 
N N 
-0,0 —/ \— co; 
Glicinato NH2CH,C0, gly B(N,O) 
Hidreto Ho M 
Hidróxio он” MO) 
5 3 
Maleonitriladitiolato C= С mt B(S) 
NC CN 
Nitriloatriacetato МСН ¿C0 5 )g nta Te(N,O) 
Oxio o” M 
Oxalato (2052 ох B(O) 
Nitrito NO; M(O) 
N N 
| Tetraazaciclotetradecano б 1 сусат. Te(N) 
| 
Tiocianato SCN- M(S) 
Isotiocianato SCN M(N) 
2,2',2"-Triaminotrietilamina М(С-Н,МН;); trien Te(N) 


“М. monodentado, В: bidentado, Т: tridentado. Te: tetradentado, S: hexadentado. As letras entre parênteses 
identificam os átomos doadores. 


A fórmula de um complexo deve estar incluída dentro de um colchete independen- 
te se ele está carregado ou não; entretanto, no uso casual, complexos neutros e oxi- 
ânions são frequentemente escritos sem colchetes, como em Ni(CO), para o tetracarbo- 
nilníquel(O)' е MnO; para o tetraoximanganato(VIT) (“permanganato”). O símbolo do 
metal é fornecido primeiro, seguido dos ligantes aniônicos, e finalmente os ligantes 
neutros, como em [CoCL,(NH,),)* para о diamindiclorocobalto(IIN). (Algumas vezes es- 
ta ordem é variada para esclarecer qual ligante está envolvido em uma reação.) Algumas 
vezes as fórmulas dos ligantes poliatômicos estão escritas em uma seqiiéncia não-fami- 
liar (como para o OH, em (Ее(он,) Т” para о hexaaquoferro(TD)) para colocar o átomo 
doador adjacente ao átomo metálico e assim ajudar a esclarecer a estrutura. 


Os nomes dos ligantes estão resumidos na Tabela 7.1. 


Ao atribuir números de oxidação em complexos carbonílicos, ao CO é designado um número de oxidação 
de 0. 


Tabela 7.2 Ртейхов usados para 


identificar os complexos 


Prefixo 


Significado 


mono- 
di-, bis- 

tri-, tris- 
tetra-, tetrakis- 
penta- 

hexa- 

hepta- 

octa- 

nona- 

deca- 
undeca- 
dodeca- 
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26 Ligante nitro 


27 Ligante etilenodiamina 


28 [Coledta)]” 


(b) Ligantes ambidentados 


Um ligante com potenciais átomos doadores diferentes é chamado de ambidentado. 
Um exemplo é o íon tiocianato (МС ) que pode prender-se a um átomo metálico pe- 
lo átomo de N, para dar complexos isotiocianato, ou pelo átomo de S, para dar com- 
plexos tiocianato. Um outro exemplo de um ligante ambidentado é о МО, como em 
M-NO; onde o ligante é nitro e em М-ОМ№О é nitrito.* 

A existência de ligantes ambidentados dá origem à possibilidade de isomeria de 
ligação, onde o mesmo ligante pode unir em diferentes átomos. Este tipo de isomeria 
explica os isómeros vermelho e amarelo da fórmula [Co(NO,)X(NH9,]”. O composto 
vermelho tem uma ligação nitrito Co-O (25). O isômero amarelo, que forma-se a par- 
tir da forma instável vermelha, tem uma ligação nitro Co-N (26). 


Um ligantê ambidentado origina a possibilidade de isomeria de ligação. 


(c) Ligantes quelantes 


Os ligantes polidentados podem produzir um quelato (termo grego para garra). um 
complexo no qual um ligante forma um anel que inclui o átomo metálico. Um exem- 
plo é o ligante bidentado etilenodiamina, que forma um anel de cinco membros quan- 
do ambos os átomos de N prendem-se ao mesmo átomo metálico (27). O ligante hexa- 
dentado, ácido etilenodiaminatetraacético como ӛпіоп (edta), pode prender em seis 
pontos e pode formar complexos elaborados com cinco anéis de cinco membros (28). 
Este ligante é usado para extrair íons metálicos, tais como íons Ca” em água “dura”. 
A Tabela 7.1 inclui alguns dos ligantes quelantes mais comuns. 


Exemplo 7.2 Nomeando complexos 


Nomeie os complexos (a) trans-[PtCI(NH;) Ыр” (b) [Ni(CO),(py)], (с) Cr(edta)]. 


Resposta: (a) O complexo possui dois ligantes aniónicos (СІ) e quatro ligantes neu- 
tros (МН,); consequentemente, o número de oxidação da platina deve ser +4. De acor- 
do com a ordem alfabética, o nome do complexo é transtetramindicloroplatina(IV). (b) 
Os ligantes CO e py (piridina) são neutros; assim, o número de oxidação do níquel de- 
ve ser 0. Então, o nome do complexo é tricarbonilpiridinaníquel(0). (с) Este complexo 
contém o íon hexadentado edta” como único ligante. As quatro cargas negativas do li- 
gante resultam em um complexo com uma única carga negativa se o íon metálicocen- 
tral é Cr”. Deste modo, о complexo é etilenodiamina-tetracetatocromato(TIT). 


.%%00440ө006.ө еее еееееесеееейевевеегеевевевееееееееянеениеевеевевевегегесееевевеееевевневгеееевееевовеававаееене 


Teste seus conhecimentos 7.2 Escreva as fórmulas dos seguintes 
complexos: (a) cis-diaquodicloroplatina(1!); (б) diamintetra(isotiocianato)- 
сготаїо(11); (с ) tris(etilenodiamina)ródio(111). 


„же еен о nn condados ‚злее екеж E OSSO ож rr rr rr rr 660 0066ө6ө 006200006000. ь ее а reed зот 


Em um quelato formado a partir de um ligante orgânico saturado, tal como etilenodia- 
mina, um anel de cinco membros pode dobrar em uma conformação que preserve os 
ângulos tetraédricos no interior do ligante e ainda encontrar um ângulo de 90º L-M-L, 
o ângulo típico de complexos octaédricos. Anéis de seis membros podem ser favoreci- 
dos estericamente ou pela deslocalização eletrônica através de seus orbitais л. A B-di- 
cetona bidentada, por exemplo, coordena como os ânions de seus enóis em estruturas 
de anéis de seis membros (29). Um exemplo importante é o ânion acetilacetonato, 
CH,COCHCOCH, ((30); асас). Pelo fato de os aminoácidos serem bioquimicamente 
importantes podem formar anéis de cinco ou de seis membros, eles também quelam 
prontamente. 


8 Muitos outros exemplos interessantes, incluindo isomeria de ligação transiente, são fornecidos no artigo, 
Ambidentate ligands, the schizophrenics of coordination chemistry, by J.L. Burmeister, Coord. Chem. Rev. 
105, 77 (1990). 
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O grau de tensão em um ligante quelante frequentemente é expresso em termos do 
ângulo da mordida, o ángulo L—M—_L по anel quelato (31). Um ligante quelante 
que permita somente um pequeno ângulo é uma das causas principais de distorção da 
geometria octaédrica para a prismática trigonal em complexos hexacoordenados (32). 
Ligantes polidentados podem formar quelatos; um ligante polidentado com um ángu- 
lo de mordida pequeno pode resultar em distorções das estruturas-padrão. 


(d) O efeito template 

Uma reação de condensação é uma reação na qual uma ligação é formada entre 
duas moléculas, e uma molécula pequena — freqiientemente água — é eliminada. Um 
íon metálico tal como o Ni(II) pode ser usado para unir um grupo de ligantes que so- 
frem a uma reação de condensação para formar um ligante macrocíclico. Este fenóme- 
no, que é chamado de efeito template, pode ser aplicado para produzir uma variedade 
surpreendente de ligantes macrocíclicos. Um exemplo de uma síntese template, uma 
síntese que usa o efeito template em algum estágio da segiiência de reação, inicia com 
a coordenação de quatro moléculas de 1,2-dicianobenzeno a um íon metálico, e então 
os ligantes reagem para dar um complexo de Ni(II) quadrado-planar: 

y a 


CN 


| кс 


А origem do efeito template pode ser cinético termodinâmico. Por exemplo, a conden- 


sação pode originar-se do aumento na velocidade da reação entre os ligantes coorde- · 


nados (por causa de sua próximidade ou efeitos eletrônicos) ou da estabilidade adicio- 
nada do produto do anel quelado.” 


Uma síntese template de um ligante macrocíclico faz uso do efeito template, a montagem 
de um ligante macrocíclico a partir de ligantes menores presos ao átomo metálico central, 


7.3 Isomeria e quiralidade 


O caráter tridimensional de complexos octaédricos resulta em uma variedade muito 
mais rica de isômeros do que nos complexos quadrados-planares bidimensionais. Em 
particular, os complexos octaédricos podem mostrar a isomeria geométrica e óptica. 


(a) Isomeria geométrica ет hexacoordenação 


Um tipo de isomerismo geométrico em complexos hexacoordenados assemelha-se 
àqueles em complexos quadrados-planares. Por exemplo, os dois ligantes Y de um 
complexo [MX,Y,] podem ser colocados em posições octaédricas adjacentes para dar 
um isómero сіз (33) ou em posições diametralmente opostas para dar o isômero trans 


°’ Uma abordagem sobre as origens do efeito template no caso de Pt(Il), onde as reações lentas de forma- 
ção de complexo ajudam na elucidação dos detalhes, é apresentada por D.J. Sheeran е К.В. Mertes, J. Am. 
Chem. Soc, 112, 1055 (1990). 


Ángulo de 


mordida 
ж ~ L 


31 Ângulo da mordida 


33 cis-[CoCl,(NH;)4]* 
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0 
“Чын, 


NH, 


Co 2 
Ж “М NO, 
ОМ 
NH, 


35 mer-[Co(NO,)3(NHz)a] 


NH; 


PMez 


37 fac-[I1CI¿(PMez),] 


(34). O isómero trans tem simetria Г, € O isômero сіз tem simetria С,, se os ligantes 
sáo altamente simétricos. 

Um outro tipo de isomeria é obtido em complexos de composição [MX, Y,]. Por 
exemplo, um dos produtos da oxidação de Со(П) na presença de íons nitritos e amônia 
é o não-eletrólito amarelo triamintrinitrocobalto(TIT), [Co(NO,);(NH,),]. Há duas ma- 
neiras de arranjar os ligantes nos complexos [MX,Y,]. Em um isómero, três ligantes X 
encontram-se em um plano e três ligantes Y encontram-se em um plano perpendicular 
(35). Este complexo é nomeado de isômero mer (de meridional) porque cada série de 
ligante pode ser considerada alinhada ao meridiano de uma esfera. No segundo isôme- 
ro, Os três ligantes X (ou Y) são adjacentes e ocupam os vértices de uma face triangu- 
lar do octaedro (36); este complexo é chamado de isômero fac (de facial). Uma abor- 
dagem à síntese de isômeros específicos está resumida no Quadro 7.1. 


Complexos octaédricos de fórmula [MX,Y,] existem como isómeros geométricos cis е 
trans; complexos octaédricos de fórmula [MX, Y] existem como isómeros geométricos mer 
efac. 


ES Pr rr rr rr rr O OUR CL rr OS К nO SO rro ОЧ 


Exemplo 7.3 Identificando os tipos de isomeria 


Quando o complexo quadrado-planar tetracoordenado [IrCI(PMe,),] (onde PMe, é tri- 
metilfosfina) reage com CL, dois produtos hexacoordenados de fórmula [IrC1,(PMe,),] 
são formados pela reação conhecida como “adição oxidativa”. O espectro de RMN-P” 
indica um ambiente em torno do P em um destes isômeros e dois no outro isômero. 
Quais isômeros são possíveis? 


Resposta: Pelo fato de que os complexos têm a fórmula [MX,Y,], esperamos isôme- 
ros meridional e facial. As estruturas (37) e (38) mostram o arranjo de três íons СГ em 
isômeros fac e mer, respectivamente. Todos os átomos de P são equivalentes em um 
isômero fac e dois ambientes existem no isômero mer. 


Teste seus conhecimentos 7. 3 Quando o ânion do amino ácido дісіпа, 
Н,МСН,СО? (gly”) reage com óxido de Со(1ІІ), ambos os átomos de N e de 
O da ду coordenam e dois isômeros náo-eletrólitos mer e fac de Со(111), 
[Co(gly),], são formados. Esboce os dois i isômeros. 


5%%%86664%44244аө6ө.ө ее өте 4.%%%...(%0% зе кез... veseesesoscoseseoosesoe 44%4......2. 4.%.......... 


(b) Quiralidade е isomeria óptica 


Um complexo quiral é um complexo que não é superposto em sua própria imagem es- 
pecular. А existência de um par de complexos quirais que são imagem especular um do 
outro (como as mãos direita e esquerda), e que tem tempo de vida longo o suficiente 
para serem separados, é chamada de isomeria óptica. Os dois isômeros de imagem es- 
pecular juntamente compõem um par enantiomérico. Isômeros ópticos são assim 
chamados porque eles são opticamente ativos, no sentido que um enantiomero gira o 
plano de luz polarizada em uma direção e o outro a gira em um ângulo igual na dire- 
ção oposta. 

Como um exemplo de isomeria óptica, considere os produtos da reação de Со(П) 
e etilenodiamina. O produto inclui um par de complexos dicloro, um dos quais é vio- 
leta e o outro verde; eles são, respectivaniente, os isômeros cis e trans de dicloro- 
bis(etilenodiamina)cobalto(TIT), [Со(С1„)(еп).]”. (A reação também pode resultar na 
formação do complexo amarelo, tris(etilenodiamina)cobalto(TIT), [Со(еп),]?”). Como 
pode ser observado na Figura 7.6, o isômero cis não pode ser superposto em sua ima- 
gem especular. Deste modo, é quiral e conseqiientemente (porque os complexos têm 
vida longa) opticamente ativo. O isômero trans tem um plano especular e pode ser so- 
breposto em sua imagem especular; ele é aquiral e opticamente inativo. 
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Quadro 7.1 


A síntese de isômeros específicos 


A síntese de isômeros específicos freqúentemente requer mudanças 
súbitas nas condições sintéticas. Por exemplo, o complexo de Со(11) 
mais estável em soluções amoniacais de sais de Со(1), ІСо(мн, ғ, 
é apenas lentamente oxidado а [Co(N Hd” pelo ar. Como resultado, 
uma variedade de complexos contendo outros ligantes, assim como 
NH, pode ser preparado borbulhando ar na solução contendo amônia 
e um sal de Cof(!l). Iniciando com carbonato de amônio produz [Co- 
СО. (№Н,),Ѓ, no qual соғ é um ligante bidentado que ocupa duas 


pode ser preparado pela decomposição do ligante СО? em solução 
ácida. Quando ácido clorídrico concentrado é usado, o composto vio- 
leta cis-[CoCI(NH,),JCI (Q1) pode ser isolado: 


[Co(CO,)(NH,).J'(aq) + 2H"(ag) + ЭС (ад) —— 
cis[CoCi(NH,) ICI (s) + H,CO.(ag) 


Em contraste, a reação com uma mistura de НСІ e H,SO, produz о 
isômero verde brilhante trans-[CoC!,(NH,),]C! (02). 


posições de coordenação adjacentes. O complexo cis-[Co(NH,),L,] 


O critério formal de quiralidade é a ausência de um eixo de rotação impróprio (S,, um 
n-ésimo eixo em combinação com um plano especular horizontal, Seção 4.4). A exis- 
tência de tal elemento de simetria é indicado pela presença de um plano especular atra- 
vés de átomo central (que é equivalente a um eixo S,) ou de um centro de inversão 
(equivalente a um eixo 5,); se um destes elementos está presente, o complexo é aqui- 
ral. Como observado na Seção 4.4, também devemos estar alerta para eixos de rotação 
impróprio de ordem mais alta (particularmente 5,), porque a presença de qualquer ei- 
xo S, implica aquiralidade (a ausência de quiralidade). Um exemplo de uma espécie 
com um eixo S,, mas não um eixo 5; ou 5,, foi dado na estrutura 12 do Capítulo 4. 
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Exemplo 7.4 Reconhecendo a quiralidade 

Quais dos complexos (a) [Cr(edta)], (b) [Ru(bipy),J”, (с) PtCl(dien)]” são quirais? 
Resposta: Os complexos são mostrados esquematicamente em (39), (40) e (41). Nem 
(39) nem (40) têm um plano especular ou um centro de inversão, portanto, ambos são 
quirais (eles também não possuem eixo 5, mais alto); (41) tem um plano de simetria e 
conseqiientemente é aquiral. (Embora os grupos СН, em um ligante Шеп não estejam 
no plano especular, eles oscilam rapidamente acima e abaixo dele.) 

Teste seus conhecimentos 7.4 Quais dos complexos (а) cis-[CrCl,(0x),]”, 
(b) trans-[CrCL,(0x),]”, (с) cis-[RhH(CO)(PRs),] são quirais? 


%%006%660960646Ы0Ы06666ы.ы.6,ыү0.ы LOU DONE К Л DN COLOCA O CU SO A SOOU OO PSC O UA Os O OSS 


A configuração absoluta de um complexo quiral é descrita imaginando-se uma visão 
ao longo de um eixo de rotação triplo de um octaedro regular e observando-se a orien- 
“tação de mãos da hélice formada pelos ligantes (Figura 7.7). А rotação à direita da hé- 
lice é então designada A, e a rotação à esquerda, A. А denominação da configuração 
absoluta deve ser diferenciada daquela direção determinada experimentalmente onde 
um isômero fez girar a luz polarizada: alguns compostos А giram em uma direção, ou- 
tros giram na direção oposta, e a direção pode mudar com o comprimento de onda. O 
isómero que gira à direita (quando visto no feixe de chegada) no comprimento de оп- 
da especificado é denominado isômero d, ou isômero (+); aquele que gira no plano à 
esquerda é denominado isômero /, ou isômero (—). t 


CI С 
HN | NH; HON | Аң; 
жо Os 
KN | Ме ДА | NH; 
NH, С 
Q1 Q2 
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41 [Picl(dien))*. 


Complexos sem um eixo 5, são quirais e, possuindo longo tempo de vida, são opticamente 
ativos, 


(с) А resolução de enantiômeros 


А atividade óptica é somente a manifestação física de quiralidade para um composto 
com um único centro quiral. Entretanto, quando mais de um centro quiral está presen- 
te, outras propriedades físicas - como solubilidade e pontos de fusão — são afetados, 
porque eles dependem das forças intermoleculares, que são diferentes entre diferen- 
tes isômeros (da mesma maneira que há forças diferentes entre uma dada porca e um 
parafuso com rosca à esquerda e à direita). Deste modo, um método de separar um 
par de enantiômeros em seus isômeros individuais é preparar diastereoisômeros. Até 
onde possamos estar interessados, os diastereoisômeros são compostos isoméricos 
que contêm dois centros quirais, um sendo da mesma configuração absoluta em am- 
bos os componentes e o outro sendo enantiomérico entre os dois componentes. Um 
exemplo de diastereoisômeros é fornecido pelos dois sais de um par de cátions enan- 
tioméricos. Um com um ánion opticamente puro, В, e consegiientemente de compo- 
sição [A-AJ[A-B] e [A-AJ[A-B]. Como os diastereoisômeros diferem em suas pro- 
priedades físicas (tal como solubilidade), eles são separáveis por técnicas convencio- 
nais. O procedimento está resumido no Quadro 7.2. 


A formação de diastereoisômeros pode ser usada para separar complexos quirais. 


м, É 


Cl 
Cl a СО ---- NH, 
NH, 
/ ; 
(a) МН, и су” 
9 NH, E 4 2 
А А 
М N 
бїз. Y 
НМ pera CO х С М A N N 
NH, | | 
М М N N 
(9) NH, NA ме 
А-+[Со(еп)„]* A-[Co(en)a]* 
Cl |" 
27% ses 
Y Y “YY 
0 0 0 0 
Plano especular О A N 
pe A-[Colox)a]” 


(С) Ci А-Со(ох); 


Figura 7.6 (а) е (b) Enantiômeros de cis-[Co- Figura7.7 Configurações absolutas de com- 
Cl,(en)¿] е (с) о isómero адиіга! trans. As cur- plexos [M(L—L),]; A é uma espiral da mão direi- 
vas representam as pontes de CH,CH, nos li- tae А é uma espiral da mão esquerda, como 
gantes em. O plano especular para testar se há está indicado nos diagramas no topo da Figura. 
um eixo S, também é mostrado. 4 
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Quadro 7.2 Um procedimento típico de resolução quiral 


Um procedimento de resolução clássico quiral inicia com о isolamen- 
to de uma espécie naturalmente ativa opticamente de uma fonte bio- 
química (muitos compostos que ocorrem naturalmente são qui- 
rais). Um composto conveniente é o ácido d-tartárico (ОЗ), um ácido 
carboxílico obtido de uvas. Esta molécula é um ligante quelante para 
a complexação de antimônio; assim, um agente de resolução quiral 
conveniente é o sal de potássio de um ânion “d-tartarato de antimô- 


mente solúvel ҶСо(мО,), (еп) ]! separa-se, deixando tartarato de an- 
timônio e sódio na solução. O isômero d é obtido do filtrado pela pre- 
cipitagáo do sal brometo. 


Leitura complementar 
G. Pass e Н. Sutcliffe, Practical inorganic chemistry. Chapman & Hall, 


nio” isoladamente carregado (04). Este ânion é usado para а resolu- London (1974). 


ção [Co(NO,),(en),]' como segue. 

А mistura enantiomérica do complexo de cobalto (111) é dissolvi- 
da em água morna e uma solução de d-tartarato de antimónio e po- 
tássio é adicionada. A mistura é imediatamente resfriada para produ- 


03 Ácido dtartárico 


Ligação e estrutura eletrônica 


Primordialmente, a teoria da estrutura eletrônica de complexos foi desenvolvida para 
esclarecer as propriedades de íons metálicos d em cristais iônicos. Nesta teoria do 
campo cristalino, um par solitário ligante é modelado como um ponto de carga nega- 
tiva (ou como uma carga parcial negativa de um dipolo elétrico) que repele elétrons 
nos orbitais d do íon metálico central. Esta abordagem resulta no desdobramento orbi- 
tais d em grupos de energias diferentes. Ela então usa o desdobramento para esclare- 
cer o número de elétrons desemparelhados em um íon e os espectros, a estabilidade e 
as propriedades magnéticas dos complexos. A abordagem do campo cristalino é sim- 
ples e prontamente visualizada; entretanto, ela ignora as interações covalentes entre o 
ligante e o íon metálico central, e tal abordagem tem sido substituída pela teoria do 
campo ligante. Esta teoria enfoca a sobreposição dos orbitais d com os orbitais dos li- 
gantes para formar orbitais moleculares. A variação qualitativa na separação dos orbi- 
tais associada primariamente com o átomo metálico é a mesma da teoria do campo 
cristalino, mas a teoria do campo ligante fornece um entendimento melhor da origem 
da separação da energia. | 


7.4 Teoria do campo cristalino 


No modelo de um complexo octaédrico usado na teoria do campo cristalino, seis ligan- 
tes são colocados em um eixo cartesiano centrado no íon metálico. Os ligantes intera- 
gem fortemente com o íon metálico central, e a estabilidade do complexo deriva em 
grande parte desta interação. Há um efeito secundário muito menor, que surge do fato 
de que elétrons em diferentes orbitais d interagem com os ligantes em diferentes mag- 
nitudes. Embora esta interação diferencial seja pouco mais do que 10% da interação 


W.L. Jolly, The synthesis and characterization of inorganic com- 
pounds. Waveland Press, Prospect Heights (1991). 


zir a cristalização. O diastereoisômero menos solúvel (I-[Co(NO,), -ү- 

(en)oJKd-[SbOC,H,0,]) separa-se como cristais finos amarelos. O fil- 0 H О 
trado é reservado para о isolamento do enantiômero d. O diastereoi- / 
sômero sólido é moído com água e iodeto de sódio. O composto leve- | 

0 o 0 

, ; Ч y 

М Sb x Sb 

HO H á Р 1 

So 0 o” 0 


Q4 [ь,(0с,н,0,) 
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Figura 7,8 А orientação dos cinco orbitais 
d em relação aos ligantes de um complexo 
octaédrico, 


global metal-ligante, ela tem consegiiências maiores para as propriedades dos comple- 
xos e é o principal foco desta seção. 


(a) Parâmetros de desdobramento campo ligante 

Elétrons nos dois orbitais d apontando diretamente ао longo do eixo cartesiano e dire- 
tamente nos ligantes, nominalmente, d.» e d,.. » (que são de simetria do tipo е, em О,), 
são repelidos mais fortemente pela carga negativa nos ligantes do que os elétrons nos 
três orbitais d que apontam entre os ligantes, nominalmente, d,,, d,. e d., (tipo de sime- 
tria, f). A teoria de grupo mostra que os orbitais е, são duplamente degenerados (em- 
bora isto não seja prontamente aparente nos desenhos), e que os orbitais /,, são tripla- 
mente degenerados (Figura 7.8). Este modelo simples leva a um diagrama de nível de 
energia onde os orbitais 1. encontram-se abaixo dos orbitais е, (Figura 7.9). A separa- 
ção dos orbitais é chamada de parâmetro de desdobramento de campo ligante, 4, 
(onde o subscrito O significa um campo cristalino octaédrico). '” 


Em um campo Figura 7.9 As energias dos orbitais d 
Ambiente cristalino octaédrico em um campo cristalino octaédrico. Ob- 


esférico 


serve que a energia média permanece 
inalterada em relação à energia dos orbi- 
tais d em um ambiente de simetria esfé- 
rica (tal como em um átomo livre). 


A propriedade mais simples que pode ser interpretada pela teoria do campo crista- 
lino é o espectro de absorção de um complexo com um elétron. А Figura 7.10 mostra о 
espectro de absorção óptico do íon hexaquotitánio(II) d', (қон, A teoria do 
campo cristalino denomina o primeiro máximo de absorção em 20.300 cm” à transição 
e, < h, (De acordo com a notação espectroscópica o orbital de energia mais alta é 
mostrado primeiro). podemos identificar 20.300 cm”! como A, para o complexo. É mais 
complicado obter os valores de A, para os complexos com mais do que um elétron 4 
porque a energia de uma transição depende não somente das energias dos orbitais (que 
desejamos conhecer), mas também das energias de repulsão entre os vários elétrons pre- 
sentes. Este aspecto é tratado de forma mais completa no Capítulo 13, e os resultados 
das análises descritas aqui foram usados para obter os valores de А, na Tabela 7.3. 


Tabela 7.3 Parâmetros de desdobramento de campo ligante A, de complexos МІ," 


fons Ligantes 
cr H,O NH, en CN“ 

a? cr” 13,7 17,4 21,5 21,9 26,6 
a? Mn” 7,5 8,5 10,1 30 

Fe” 11,0 14,3 (35) 
a? . Бет 10,4 (32,8) 

Со? (20,7) (22,9) (23,2) (34,8) 

Rh” (20,4) (27,0) (34,0) (34,6) (45,5) 
а м 7,5 8,5 10,8 11,5 


*Os valores são múltiplos de 1000 cm”; os números entre parênteses são para complexos de spin baixos. 
Fonte: Н.В. Gray, Electrons and chemical bonding, Benjamin, Mento Park (1965). 


% Estritamente, no contexto da teoria do campo cristalino, o parámetro de desdqbramento de campo ligante 
deveria chamar-se “parâmetro de desdobramento de campo cristalino”, mas utilizamos a primeira denomina- 
ção para evitar a proliferação de nomes. 


| 
| 
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О parâmetro de desdobramento de campo ligante varia sistematicamente de acor- 
do com a identidade do ligante. A evidência empírica para esta tendência foi a obser- 
vação, pelo químico Japonês R. Tsuchida, que há certas regularidades no espectro de 
absorção à medida que os ligantes de um complexo são variados. Por exemplo, nas sé- 
ries de complexos [CoX(NH;);]” com X = Г, Br”, СГ, H,O е NH,, as cores mudam de 
púrpura intenso (para X = Г) рага o rosa (para СГ) e para o amarelo (com NH,). Esta 
observação indica que há um aumento na energia da transição eletrônica de energia 
mais baixa (e deste modo em A,) à medida que os ligantes variam ao longo da série. 
Entretanto, esta variação é bastante geral, sendo seguida para a mesma ordem de ligan- 
tes indiferentemente da identidade do íon metálico. 

Baseado nestas observações, Tsuchida propôs que os ligantes poderiam ser arran- 
jados em uma série espectroquímica, onde os membros estão organizadas em ordem 
crescente de energia das transições que ocorrem quando eles estão presentes no com- 
plexo: | 


Г<Вг<57<5СМ <СГ<МО;<М;<Е <ОН <С,О < H,O < МС” 
< CH,CN < py < МН, < en < Ыру < phen < NO; < PPh, <CN < СО 


(O átomo doador em um ligante ambidentado está sublinhado). Por exemplo, a série 
indica que a absorção óptica de um complexo hexaciano ocorrerá em uma energia 
muito mais alta do que aquela de um complexo hexacloro do mesmo metal. 

Os valores de A, também dependem de uma maneira sistemática do íon metálico, 
e em geral não é possível dizer que um ligante particular exerce um campo ligante for- 
te ou fraco sem considerar também o íon metálico. Neste contexto, as tendências mais 
importantes para se lembrar são que: 


1 A, aumenta com o aumento no número de oxidação. 
2 A, aumenta para baixo em um grupo. 


A variação com о número de oxidação reflete o tamanho menor de íons mais altamen- 
te carregados e as conseqiientes distâncias metal-ligante menores. O segundo fator re- 
flete a ligação mais favorável metal-ligante dos orbitais mais expandidos 4d e 5а com- 
parados com a dos orbitais compactos 34. А série espectroquímica para os fons metá- 
licos é aproximadamente: 


Mn” < NI” < Co? < Бе < Уу” < Ее” < Со? < Mn” < Mo™< Rh” < Ru” 
3 
< Pd“ < Ш < PË 


Na presença de um campo cristalino octaédrico, os orbitais d se dividem em um conjunto 
triplamente degenerado de energia mais baixa (t,,) e um duplamente degenerado de ener- 
gia mais alta (e,) separados por uma energia A, O parámetro que divide o campo ligante 
aumenta ao longo da série espectroquímica dos ligantes e varia de acordo com a identida- 
de e carga do átomo metálico. 


(b) Energias de estabilização do campo ligante 

Como há três orbitais f,, e dois e, 05 orbitais £,, encontram-se 24, abaixo do valor mé- 
dio de energia e os orbitais e, encontram-se 24, acima daquela média (Figura 7.9). 
Deste modo, em relação à energia média, a energia dos orbitais 1,,6-0, АА, e a dos or- 
bitais e, é +0,64,. Segue que a energia resultante de uma configuração RA em relação 
а energia média dos orbitais, que é chamada de energia de estabilização do campo li- 
gante (EECL), é: 


EECL = (-0,4x + 0,бу) A, (1) 


Os valores da EECL para diferentes configurações são dados na Tabela 7.4. A EECL é 
geralmente poucas dezenas percentuais da energia total de formação do complexo; as- 
sim, a EECL seria encarada como uma modulação da interação total entre o átomo me- 
tálico e os ligantes. As últimas interações metal-ligante aumentam em força a partir da 


Vmax = 20 300 cm” 
.5 
со 
& 
Ке) 
5 
Ел 
ж 
25 000 20 000 15 000 


vem! 


Figura 7.10 O espectro de absorção ópti- 
co de [Ti(OH,)¿J”. 
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42 1? 


43 а 


44 Campo forte а“ 


1 = 


7) 


45 Campo fraco а“ 


esquerda para a direita ao longo de um período, devido ao decréscimo no raio dos íons 
d+ у 
M” ao longo daquela série. 


А energia de estabilização do campo ligante, equação 1, é uma medida da energia resul- 
tante de ocupação dos orbitais d em relação à sua energia média. 


Tabela 7.4 Energias de estabilização do campo ligante (valores absolutos)* 


а" Exemplo Octaedro Tetraedro 
N EECL N EECL 
dº Ca”, Sc” о о о о 
а! ТІР" 1 04 1 06 
а? уз 2 12 2 12 
аз Cr”, y?" 3 08 3 0,8 
Campo forte Campo fraco 
а“ Сг", Мп?" 2 16 4 0,6 4 04 
a? Mn”, Fe” 1 20 5 0 5 0 
a? Fe”, СО? 0 24 4 04 4 06 
а” Co” 1 1,8 3 08 з 12 
а“ №" 2 12 2 08 
a? Cu” 1 06 1 04 
а Cu”, Zn** о о о 0 


*Né o número de elétrons desemparelhados; EECL está em unidades de 4, рага octaedro ou A, para 
tetraedro; a relação calculada é A, = 4/9 A, 


(c) Limites de campo fraco e de campo forte 
Para deduzir as configurações eletrônicas do estado fundamental de complexos de me- 
tal d, usamos o diagrama de nível de energia do orbital d mostrado na Figura 7.9 como 
uma base para aplicar o princípio de construção. Como sempre, procuramos a confi- 
guração de energia mais baixa sujeita ao princípio de exclusão de Pauli (um máximo 
de dois elétrons em um orbital) e (se mais do que um orbital degenerado estiver dispo- 
nível) para a exigência que elétrons primeiro ocupam orbitais separados e assim o fa- 
zem com spins paralelos. Iniciamos considerando os complexos formados pelos ele- 
mentos 3d. 

Os primeiros três elétrons 3d de um complexo 34” ocupam orbitais náo-ligantes 1,, 
separados, e assim o fazem com sping paralelos. Por exemplo, os íons Ti” e V” têm 
configurações eletrônicas 3d” e 34°, respectivamente. Os elétrons 3d ocupam os orbi- 
tais 7,, mais baixos ((42) е (43), respectivamente) e os complexos são estabilizados por 
2x0,44,=0,84, (Ti) e 3 x 0,44, = 1,24, (V>). 

O próximo elétron necessário para o íon Сг” 34° pode entrar em um dos orbitais 
„е emparelhar com o elétron que já está lá (44). Entretanto, se ele assim o fizer, ex- 
perimentará uma repulsão forte, chamada energia de emparelhamento, P. Alternati- 
vamente, o elétron pode ocupar um dos orbitais e, (45). Embora a penalidade de em- 
parelhamento seja evitada, a energia do orbital é maior pelo fator A,. No primeiro ca- 
so (ғ), a EECL é 1,64,, a energia de emparelhamento é P,e a estabilização líquida é 
1,64, — P. No segundo caso (буе, )»аЕЕСІ,63х0,4А,-0,6А, = 0,64,, e não há ener- 
gia de emparelhamento а considerar. A configuração a ser adotada dependerá de qual 
fator, entre 1,64, — P e 0,64, é o maior. 

Se A, <P, o qual é chamado de caso de campo fraco, a energia mais baixa é al- 
cançada se o orbital superior estiver ocupado. A configuração resultante é С. еі. Se 
A, > P, o qual é chamado de caso de campo forte, a energia mais baixa é alcançada 
ocupando somente os orbitais inferiores apesar do custo da energia de emparelhamen- 
to. Agora à configuração resultante é E: Por exemplo, [Cr(OH, di tem a configura- 
ção do estado fundamental 12.1, enquanto que іс(смут”, com ligantes relativamen- 
te de campo forte (como fornecido pela série espectroquímica), tem a configuração Б 
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As configurações do estado fundamental dos complexos 341,347 e 34” são únicas, 
porque não há disputa entre EECL e a energia de emparelhamento: as configurações 
SãO by, ге n , respectivamente. Uma competição é possível para complexos 341” on- 
den = 4 ou 5, porque um campo forte favorece a ocupação dos orbitais mais baixos (е 
dá origem às configurações bo), enquanto que um campo fraco permite que os elétrons 
escapem da energia de emparelhamento ocupando orbitais superiores. Assim as confi- 
gurações serão a e, e іе 2: Como по último caso todos os elétrons ocupam orbitais di- 
ferentes, eles terão spins paralelos. 

+ Quando configurações alternativas são possíveis, a espécie com um menor núme- 
ro de spins de elétrons paralelos é chamada de complexo de spin baixo, e a espécie 
com maior número de elétrons com spins paralelos é chamada de complexo de spin 
alto. Um complexo 347 é provável ser spin baixo se o campo cristalino for forte, mas 
será spin alto se о campo for fraco. O mesmo se aplica aos complexos 34° (ver tabela 
7,4). Configurações de spin alto e baixo também são encontradas para complexos 3d 


e 3d”. Nestes casos, o campo cristalino Torte resulta em configurações de spin baixo E 


(nenhum elétron desemparelhado) e ше (um elétron desemparelhado), respectiva- 
mente; um campo cristalino fraco resulta em configurações de campo alto е (quatro 
elétrons desemparelhados) e ге, “(três elétrons desemparelhados), respectivamente. 

A força do campo cristalino (medida pelo valor de A,) e a energia de emparelha- 
mento de spin (medida por P) dependem da identidade do metal e do ligante; assim, 
náo é possível especificar um ponto universal na série espectroquímica onde um com- 
plexo muda de spin alto para spin baixo. Entretanto, complexos de spin baixo normal- 
mente ocorrem para ligantes que estáo muitos altos na série espectroquímica (tal co- 
mo CN ) em combinação com íons metálicos 3d. Complexos de spin alto são comuns 
para ligantes que estão muito baixo na série (tal como F) em combinação com íons 
metálicos 3d. Para complexos octaédricos d' com n = 1-3 e 8-10 não há ambigiiidade 
sobre a configuração (Tabela 7.4), e as designações spin alto e spin baixo não são em- 
pregadas. 

Agora consideremos os complexos dos metais 4d e 5d. Para estes metais, os valo- 
res de А, são tipicamente mais altos do que para metais 3d. Consegientemente, com- 
plexos destes metais geralmente possuem configurações eletrônicas que são caracte- 
rísticas de campos cristalinos fortes e tipicamente têm spin baixo. Um exemplo é o 
complexo 4d” [RuCl,]”, que tem uma configuração E correspondendo a um campo 
cristalino forte, apesar de o СГ estar em posição baixa па série espectroquímica. Igual- 
mente, [Ru(ox);]” tem uma configuração de spin baixo Бы; enquanto que [Fe(ox),]” 
tem configuração de spin alto ге: E 


A configuração do estado fundamental de um complexo reflete os valores relativos do pa- 
râmetro de desdobramento de campo ligante e a energia de emparelhamento; para espécie 
3d" com п = 4-7, ocorrem complexos de spin alto е de spin baixo para os casos de campo 
fraco e de campo forte, respectivamente. complexos de metais 4d e 5d são tipicamente es- 
pécies de spin baixo. 


(d) Medidas magnéticas 
A distinção experimental entre complexos de spin alto e de spin baixo está baseada na 
determinação de suas propriedades magnéticas. Os complexos são classificados como 
diamagnético se eles são repelidos por um campo magnético, e como paramagnéti- 
co se eles são atraídos pelo campo magnético. Os dois podem ser diferenciados expe- 
rimentalmente como explicado no Quadro 7.3. A extensão do paramagnetismo de um 
complexo é normalmente informada quanto ao momento de dipolo magnético que ele 
possui: quanto mais alto o momento de dipolo magnético do complexo, maior o para- 
magnetismo da amostra. 

Em от átomo ou íon livre, o momento angular orbital е de spin dão origem ао 
momento magnético e contribuem para o paramagnetismo. Quando о átomo ou o íon 
é parte de um complexo, qualquer momento angular orbital pode ser eliminado — o ter- 
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Quadro 7.3 A medida de suscetibilidade magnética 


A atração ou a repulsão a um campo magnético pode ser medida pe- 
la mudança no peso aparente de uma amostra quando o campo mag- 
nético é ligado a uma “balança de Gouy” (Figura Q7.1). А mudança 
observada em peso aparente da amostra é o resultado líquido de um 


Balança 


Amostra 


Figura Q7.1 Uma balança de Gouy, usada para medir susceptibili- 
dades magnéticas de substâncias. A mudança no peso aparente, 
quando um eletromagneto é ligado, é proporcional à susceptibilidade 


magnética da amostra. Esta última é determinada pelo número de 
elétrons desemparelhados na amostra. 


termo paramagnético relacionados aos elétrons desemparelhados е 
um termo diamagnético comum a toda a matéria. Se os elétrons de- 
semparelhados estão presentes, o termo paramagnético é normal- 
mente muito maior do que a contribuicáo diamagnética. A forga sobre 
a amostra é proporcional ao gradiente do campo magnético; assim, a 
amostra projeta-se do campo (logo que ela for sujeita a um gradiente 
de campo). A medida produz um valor para a susceptibilidade magné- 
tica que deve ser corrigido pelo diamagnetismo por meio de medidas 
em amostras com populacáo similar de elétrons total, mas sem elé- 
trons desemparelhados. 

O procedimento moderno para a medida da susceptibilidade 
magnética faz uso do dispositivo de estado sólido conhecido como 
“dispositivo de semicondutor de interferência quântica” (SQUID). Um 
SQUID tem a vantagem da quantização de fluxo magnético e a pro- 
priedade de ciclos de corrente em supercondutores que, como uma 
parte do circuito, inclui uma união fracamente condutora com os elé- 
trons que devem tunelar. A corrente que flui no ciclo em um campo 
magnético depende do valor do fluxo magnético, e SQUIDs podem 
ser explorados como magnetômetros muito sensíveis. 


Leitura complementar 


W.E. Hatfield, magnetic measurements. /n Solid state chemistry (ed. 
A.K. Cheetham e P. Day). Oxford University Press (1987). 


L.N. Mulay e I.L. Mulay, Static magnetic techniques and applications. 
Techniques of physical chemistry NB, 133 (1989). 


mo técnico é suprimido — como resultado das interacóes dos elétrons com seu am- 
biente náo-esférico. Entretanto, o momento angular de spin eletrónico sobrevive, e dá 
origem ao paramagnetismo spin only, que é característico de muitos complexos de 
metal d. O momento magnético spin only, |, de um complexo com número quântico 
de spin total S é 


u=2(5(S+ DL, (2) 


onde и» é a coleção de constantes fundamentais conhecida como magneton de Bohr: 


eh 
= ; (3) 


„== 
2m, 


Seu valor é 9,274 x 10™ J T’. Como cada elétron desemparelhado tem um número 
quântico de spin de +, então S = + М, onde N é o número de elétrons desemparelha- 
dos; deste modo, 


u= (МА +2) u (4) 


Uma medida do momento magnético de um complexo do bloco d pode normalmente 
ser interpretada pelo número de elétrons desemparelhados que ele contém, e conse- 
qüentemente a medida pode ser usada para distinguir entre complexos de spin alto e de 
spin baixo. Por exemplo,medidas magnéticas em um complexo df permitem-nos dis- 
tinguir entre uma configuração de spin alto f€; (N=4, u =4,90 ць) e uma configura- 
ção de spin baixo 13,(S = 0, u = 0). i , 
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O momento magnético spin only para as configurações bres estáo listados na Tabela 
7.5 e comparados com os valores experimentais para vários complexos 3d. Para a 
maioria dos complexos 3c (e alguns complexos 44), valores experimentais encontram- 
se razoavelmente próximos às previsões de spin only; assim, torna-se possível identi- 
ficar corretamente o número de elétrons desemparelhados e atribuir a configuração do 
estado fundamental. Por exemplo, [Fe(OH, ЭЕ" é paramagnético com um momento 
magnético de 6,3 ць. Como mostrado na Tabela 7.5, este valor está razoavelmente pró- 
ximo a um valor para cinco elétrons desemparelhados, o que implica uma configura- 
ção i е; > de spin alto. 

Medidas magnéticas podem ser usadas para determinar o número de spins desemparelha- 


dos em um complexo e consegiientemente identificar sua configuração no estado funda- 
mental. 


$ 


Tabela 7.5 Momentos magnéticos de spin only calculados 


Íon N 5 Ші 
Calculado Experimental 
Ti” 1 1/2 1,73 1,7-1,8 
үз 2 1 2,83 2,7-2,9 
Cr: 3 3/2 3,87 3,8 
Mn” 4 2 4,90 4,8-4,9 
ЕЕ? 5 5/2 5,92 5,9 


Exemplo 7.5 Inferindo uma configuração eletrônica a partir do 
momento magnético 

O momento magnético de um complexo Со(П) octaédrico é 4,0 ць. Qual é a sua con- 
figuração? 


Resposta: O complexo de Со(П) é d’. As duas possíveis configurações são бе, (spin 
alto) com três elétrons desemparelhados ou ге, (spin baixo) com um elétron desempa- 
relhado. Os momentos magnéticos único de spin (Tabela 7.5) são 3 ‚87и e 1,73 Hp. res- 
pectivamente. Deste modo, a atribuição consistente é a configuração de spin alto Ee С 


Тезїе seus conhecimentos 7.5 O momento magnético do complexo 
[Mn(NCS)¿]” é 6,06 ц.. Qual é a sua configuração eletrônica? 


„озне rr LADO LLC LOCO ө ее ее емее 508006001ө900еө000006Ы.60Ы6ЫЫ06600Ы60Ы000Ы60 бс еб өз зв езже жое зоо» 


A interpretação das medidas de susceptibilidade magnética algumas vezes é menos di- 
reta do que o Exemplo 7.5 pôde sugerir. Por exemplo, o sal de potássio de [Fe(CN)¿]” 
tem H = 2,3ц,, está entre os valores de spin only para um е dois elétrons desempare- 
lhados (1,7u, e 2,815, respectivamente). Neste caso, a consideração de spin only fa- 
lhou e a contribuição magnética do orbital é substancial. 

Para o momento angular orbital contribuir, е consegiientemente para о paramag- 
netismo diferir significantemente do valor spin only, deve haver um orbital não-preen- 
chido ou semipreenchido similar em energia em relação aos orbitais ocupados pelos 
spins desemparelhados. Sendo assim, os elétrons podem fazer uso do orbital disponí- 
vel para circular através do complexo e consegiientemente gerar momento angular or- 
bital e uma contribuição orbital ao momento magnético total (Figura 7.11). O desvio 
dos valores spin only geralmente é grande para spin baixo 4“ e para spin alto ЗФ e pa- 
ra complexos 3d”. 


4 


O desvio dos valores spin only devido às contribuições orbitais, geralmente é grande para 
. І 5 І 5 7 
spin baixo а? e para spin alto 3dº e para complexos 3а”, 


' 


Figura 7.11 Se há um orbital de baixa 
energia de simetria correta, o campo aplica- 
do pode induzir a circulação de elétrons em 
um complexo e elevar o momento angular 
orbital gerado. Este diagrama mostra o cami- 
nho onde a circulação pode surgir quando o 
campo é aplicado de forma perpendicular ao 
plano xy (perpendicular a esta página). 
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Figura 7.12 A entalpia de hidratação de 
íons M?* da primeira linha do bloco а. As li- 
nhas retas mostram a tendência, quando a 
energia de estabilização do campo ligante 
foi subtraída dos valores observados. Obser- 
ve a tendência geral da entalpia de hidrata- 
ção maior (hidratação mais exotérmica) atra- 
vessando o período da esquerda para a di- 
reita, 


(e) Correlações termoquímicas 

O conceito de energia de estabilização de campo ligante ajuda a explicar a dupla cor- 
cunda das entalpias de hidratação de íons M de metal 3d (Figura 7.12). O aumento 
quase linear ao longo do período, mostrado pelos círculos preenchidos, representa о 
aumento da força de ligação entre ligantes H,O e o íon metálico central à medida que 
o raio iônico decresce da esquerda para a direita ao longo do período. O desvio “igual 
a uma onda” das entalpias de hidratação reflete a variação nas energias de estabiliza- 
ção do campo ligante. Como mostra a Tabela 7.4, a EECL aumenta de d'a Ф, decres- 
ce novamente рага 47, então sobe a d°. (Como veremos na próxima seção, d’ é um ca- 
so especial). Os círculos preenchidos na Figura 7.12 foram calculados subtraindo-se a 
EECL de spin alto da AH usando os valores espectroscópicos de A, na Tabela 7.4. 
Vemos que а EECL calculada a partir dos dados espectroscópicos ressalta bem a ener- 
gia adicional que une o ligante aos complexos mostrados na ilustração. 


A variação experimental nas entalpias de hidratação reflete a combinação da variação dos 
raios dos tons (a tendência linear) e a variação na EECL (a variação “igual a uma onda”). 
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Ехетріо 7. 6 Usando a EECL para esclarecer as propriedades 
termoguímicas 


Os óxidos de fórmula MO, os quais possuem coordenação octaédrica dos íons metáli- 


. Cos, apresentam as seguintes entalpias de rede: 


СаО TiO vo MnO 
34603878 3913 3810 kJ mol” 


Esclareça as tendências em termos da EECL. 


Resposta: A tendência geral ao longo do bloco d é o aumento na entalpia de rede do 
СаО (4) ao MnO (d) à medida que о raio iônico decresce. Са” e Мп” têm uma 
EECL de zero. Pelo fato de que O” é um ligante de campo fraco, TiO (d) tem EECL 
de 0,84, e УО (d,) tem uma EECL de 1,24, (Tabela 7.4). As maiores entalpias de rede 
do TiO e do УО surgem da energia de estabilização do campo ligante. 
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Teste < seus conhecimentos 7.6 Avalie а variação na energia de rede dos 
fluoretos sólidos, no qual cada íon metálico está rodeado por um arranjo 
octaédrico de íons Е: MnF, (2780 kJ mol”), FeF, (2926 kJ mol”), CoF, 
(2976 kJ mol”), МР, (8060. kJ mol”) e ZnF, (2985 kJ mol”). 
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7.5 Às estruturas eletrônicas de complexos tetracoordenados 


O segundo em abundância em relação aos complexos octaédricos são os complexos te- 
tracoordenados tetraédricos e quadrado-planar. O mesmo tipo de argumento dentro do 
contexto da teoria do campo cristalino pode ser aplicado a estas espécies como o foi 
para os complexos octaédricos, mas temos que levar em consideração a ordem diferen- 
te das energias do orbital d. 


(a) Complexos tetraédricos 


Um campo cristalino tetraédrico divide os orbitais d em dois conjuntos, um duplamen- 
te degenerado e a outro triplamente degenerado (Figura 7. 13): a série e duplamente 
degenerada encontra-se abaixo da série 1, triplamente degenerada (Figura 7.14). Es- 
ta diferença pode ser entendida a partir de uma análise detalhada do arranjo espacial 


"Pelo fato de que não há centro de inversão no complexo tetraédrico, a designação do orbital não inclui a 
indicação de paridade g ou u. 
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dos orbitais, os dois orbitais е apontam para as posições entre os ligantes e suas cargas 
negativas parciais, enquanto que os três orbitais г, apontam mais diretamente para os 
ligantes. Uma diferença secundária é que o parámetro de desdobramento do campo li- 
gante, Ay, em um complexo tetraédrico é menor do aue A,» como pode ser esperado pa- 
ra complexos com menos ligantes (mas de fato, Ay < 1л, mais difícil de se explicar). 
Consegiientemente, somente os complexos tetraédricos de campo fraco são comuns, е 
somente eles serão considerados. 

As energias de estabilização do campo ligante podem ser calculadas exatamente 
da mesma maneira como para os complexos octaédricos; a diferença está somente na 
ordem de ocupação (e antes de г,) e na contribuição de cada orbital para a energia to- 
tal (- 3 A, para um elétron e e +A, para um elétron 1,). Alguns valores calculados são 
dados na Tabela 7.4 e os valores experimentais de A, para vários complexos estão na 
Tabela 7.6. Сото pode ser inferido da Tabela 7.4, as Configurações dos complexos а” 
são BE CEE EE б. à medida que л aumenta de 1 a 10. 


Em um complexo tetraédrico, os orbitais e encontram-se abaixo dosi orbitais t, somente о 
caso do campo fraco necessita ser considerado. 


Tabela 7.6 Valores de A, para complexos 
tetraédricos representativos 


Complexo дуспт' 
vel, 9010 
[Сос] 3300 
{СоВг,] 2900 
[CoL] 2700 
[Со(МС5),}^ 4700 


Figura 7.14 О diagrama de nível de energia 
orbital usado no aplicação do princípio de 
construção, em uma análise de campo cristali- 
no de um complexo tetraédrico. 


(b) Complexos tetragonal e quadrado-planar 


Cobre (П), que tem nove elétrons d, forma complexos hexacoordenados que costumam 
desviar consideravelmente da simetria О,, e muitas vezes apresenta distorções tetrago- 
nais pronunciadas. Complexos hexacoordenados d’ de spin baixo podem mostrar uma 
distorção similar, mas eles são menos comuns. 

É conveniente considerar o octaedro regular como um ponto de partida para a ex- 
plicação da existência de complexos hexacoordenados com geometrias que são distor- 
cidas para o quadrado-planar. A distorção tetragonal, correspondendo à extensão ao 
longo do eixo z e a compressão dos eixos x e y, reduz a energia do orbital e, (d..) e au- 
menta a energia do orbital е, (das) (Figura 7. 15). Deste modo, se um. dois, ou três 
elétrons ocupam os orbitais e, (como nos complexos d, беа) uma distorção tetrago- 
nal pode ser energeticamente vantajosa. Por exemplo, em um complexo Ф (сот соп- 
figuração que seria ге; em О,), tal distorção deixa dois elétrons estabilizados e um 
desestabilizado. Uma distorção similar pode ser esperada quando há um, dois, ou três 
elétrons e, no complexo; em cada caso a distorção abaixa a energia total. 

A distorção de um complexo 4 (е 2) de spin alto pode ser grande o suficiente para 
permitir que os dois elétrons e, emparelhem- -se no orbital а... Esta distorção pode ir até 
a perda total dos ligantes no eixoz z e a formação do complexo quadrado planar d, tal 


Figura 7.13 O efeito de um campo cristali- 
no tetraédrico em uma série de orbitais dé a 
divisão deles em duas séries; o par e (que 
aponta menos diretamente para os ligantes) 
encontra-se em energia mais baixa do que o 
triplete &. 
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como aqueles encontrados para Rh(J), 1г(1), РІ), Pd), e Au(HI). A ocorrência co- 
mum dos complexos quadrado-planar 44” е 5а correlaciona-se com os valores altos 
do parâmetro de desdobramento campo ligante nestas duas séries, dando origem à es- 
tabilização do campo ligante em complexos quadrado-planar de spin baixo. Em con- 
traste, complexos de metal 3d, como [NiX,]”, com X um halogênio, são quase sempre 
tetraédricos porque o parâmetro de desdobramento de campo ligante geralmente é 
muito pequeno para os membros destas séries. Somente quando o ligante está locali- 
zado ao alto, na série espectroquímica, a EECL é grande o suficiente para resultar na 
formação de um complexo quadrado-planar, como por exemplo com МСМ). 
A divisão do orbital d para os complexos quadrado-planar é mostrado na Figura 7.16. 
A soma dos três orbitais distintos divididos é simbolizado por Asp. Esta soma é maior 
do que A,; a teoria simples prediz que As, = 1,304, para complexos do mesmo metal e 
ligantes com o mesmo comprimento da ligação M—L. 


Uma distorção tetragonal é possível quando há um, dois, ou três elétrons е, no complexo; 
em um complexo 4 ou 54, a distorção pode resultar na formação de uma espécie quadra- 
do-planar. 


Tetragonal 


Octaedro 


0 Dan 


ea 
xy? 
A 4 
2? Аз 
і ху 
А 
ху 5Р Аҙ 
М 22 
4 
Ar 
! П yz,2X 
у2,2Х 


Figura 7.16 Os parâmetros de desdobra- 
mento o orbital para um complexo quadrado- 
planar. 


Figura 7.15 O efeito de distorções tetrago- 
nais (compressão ao longo de xe de y e exten- 
são ao longo de z) nas energias dos orbitais d. 
A ocupação eletrônica é para um complexo é. 


(c) O efeito Jahn-Teller 


As distorções tetragonais há pouco descritas representam exemplos específicos do 
efeito Jahn-Teller: 


e Sea configuração eletrônica fundamental de um complexo não-linear é orbital- 
mente degenerada, o complexo distorcerá para remover a degenerescência e alcan- 
çar menor energia. 


Um complexo 4” octaédrico é orbitalmente degenerado, porque os orbitais e. (de) е 
е, (d..) tem а mesma energia е о único elétron pode ocupar um deles. Uma distorção 
tetragonal resulta nos dois orbitais tendo energias diferentes, e a energia do complexo 
resultante é menor do que no complexo náo-distorcido. Um complexo а octaédrico de 
spin baixo é degenerado, porqueros elétrons podem ocupar o orbital e (d... ,.) € o orbi- 
tal e(d.) de várias maneiras com spins desemparelhados. Uma distorção tetragonal re- 
move a degenerescéncia do orbital, com d., normalmente menor do que (а, ),ea 
configuração Ë, tem a energia mais baixa. A distorção para o quadrado planar, com os 
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elétrons emparelhados em d.., pode ser considerada um caso extremo do efeito Jahn- 
Teller. P 
O efeito Jahn-Teller identifica uma geometria instável; ela não prediz a distorção 
preferida. Os exemplos que temos apresentado envolvem o alongamento de duas liga- 
ções axiais e a compressão de quatro ligações que se encontram no plano. A distorção 
alternativa, compressão ao longo de um eixo e alongamento em um plano, também re- 
moveria а degenerescência. Qual distorção ocorre na prática é uma questão da energé- 
tica, não da simetria. Entretanto, como o alongamento axial enfraquece somente duas 
ligações, enquanto que o alongamento no plano enfraqueceria quatro, o alongamento 
axial é mais comum do que a compressão axial. 

A distorção Jahn-Teller pode saltar de uma orientação a outra e originar o efeito 
dinâmico Jahn-Teller. Por exemplo, abaixo de 20 K, o espectro de RPE de 
[Cu(OH),]” mostra uma distorção estática (estacionária na escala de tempo do expe- 
rimento de ressonância). Entretanto, acima de 20 K, a distorção aparentemente desa- 
parece, porque ela muda mais rapidamente do que o tempo de escala da observação do 
RPE. 


` Se а configuração eletrônica fundamental de um complexo não-linear é orbitalmente dege- 
nerada, o complexo distorcerá para remover a degenerescência e alcançar uma energia 
menor 


7.6 Teoria do campo ligante 


A teoria do campo cristalino fornece um modelo conceitual simples e pode ser usada 
para interpretar espectros e dados termoquímicos apelando para os valores empíricos 
de A,. Entretanto, em uma inspeção mais profunda, a teoria é deficiente, porque trata 
os ligantes como cargas pontuais ou dipolos e não leva em consideração a sobreposi- 
ção dos orbitais do ligante e do metal. 

A teoria do campo ligante, que é uma aplicação da teoria do orbital molecular 
que se concentra nos orbitais d do átomo metálico central, fornece uma estrutura mais 
substancial para o entendimento de A,. А estratégia para descrever os orbitais molecu- 
lares de um complexo metálico segue os procedimentos similares àqueles descritos no 
Capítulo 3 para a ligação em moléculas poliatômicas: os orbitais de valência no metal 


e no ligante são usados para formar combinações lineares de simetria adaptada . 


(CLSAs), e então — usando a energia empírica e as considerações de sobreposição — as 
energias relativas dos orbitais moleculares são estimadas. A ordem estimada pode ser 
verificada e posicionada mais precisamente por comparação com os dados experimen- 
tais (particularmente, absorção óptica e espectroscopia fotoeletrônica).” 


(a) Ligação o 

Iniciamos a discussão sistemática da teoria do campo ligante imaginando um comple- 

xo octaédrico onde cada ligante tem um orbital de valência único dirigido para o áto- 

mo metálico central; cada um destes orbitais tem uma simetria local б em relação ao 

eixo M-L. Exemplos de tais ligantes incluem a molécula NH, iso-lobular e o fon Е. 
Em um ambiente estritamente octaédrico (О,), os orbitais do metal dividem-se pe- 

la simetria em quatro séries (Figura 7.17 e Apêndice 4): 


Orbital do metal Indicação da simetria Degenerescência 
5 f а, 1 
Po Py P: ў fiu 3 
des do do he 3 
da, da e, 2 


% Os dados de EFE (espectroscopia fotoeletrônica) de alta resolução estão disponíveis somente para com- 
plexos em fase gasosa, e deste modo estáo restritos a complexos inalterados. Para uma introdugáo, consulte 
S.R.A. Кеше, Physical inorganic chemistry. Spektrum, Oxford (1996). 
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Metal 


Seis combinações lineares de simetria adaptada dos seis orbitais с ligantes também 
podem ser formadas. Estas combinações podem ser tomadas do Apêndice 4 e também 
estão mostradas na Figura 7.17. Uma combinação ligante (não-normalizada) é uma 
combinação linear a,, não-degenerada: 

4,6, +O, +0, +O, +0; +0, 
onde о, simboliza um orbital с no ligante і = 1,2,...,6. Três formas uma série г: 

Іш бі - бу 0,— б, б;- б 


Os dois remanescentes formam um par e,: 


e 


€, б)-б,-бу-б,,2 0¿+20,-— 0, — 0,— 0,- 0, 


Ligantes | Metal Ligantes (6) 


Figura 7.17 Combinações de simetria 
adaptada de orbitais ligantes с (aqui re- 
presentadas por esferas) em um complexo 
octaédrico. Para orbitais de simetria adap- 
tada em outros grupos de ponto, ver Apên- 
dice 4. 
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Estas seis combinações consideram todos os orbitais ligantes de simetria с: não há 
combinação de orbitais б ligantes que possua a simetria dos orbitais 1, do metal; as- 
sim, o último não participa na ligação б. 

Orbitais moleculares são formados combinando-se as CLSAs e os orbitais atômi- 
cos do mesmo tipo de simetria. Por exemplo, a forma (não-normalizada) de um orbi- 
tal molecular a, é Cars + С Os valores dos coeficientes são determinados por 
um cálculo de orbital molecular e a probabilidade de encontrar um elétron nos orbitais 
atômicos do ligante é proporcional a C. Os orbitais a,, do metal e do ligante sobre- 
põem-se para originar dois orbitais moleculares (um ligante e um antiligante); os orbi- 
tais e, do metal duplamente degenerado e do ligante sobrepõem-se para originar qua- 
tro orbitais moleculares (dois ligantes degenerados, dois antiligantes degenerados); е 
os orbitais г), do metal triplamente degenerados e ligante sobrepõem-se para originar 
seis orbitais moleculares (três ligantes degenerados, três antiligantes degenerados). 
Deste modo, há seis combinações ligantes ao todo e seis combinações. antiligantes. Os 
três orbitais f,, do metal triplamente degenerados permanecem náo-ligantes е total- 
mente localizados no átomo metálico. Cálculos das energias resultantes (ajustados pa- 
ra concordar com uma variedade de dados espectroscópicos) resulta no diagrama de 
nível de energia do orbital molecular mostrado na Figura 7.18. 

Vimos, no Capítulo 3, que a maior contribuigáo para o orbital molecular de ener- 
gia mais baixa é a dos orbitais atómicos de energias mais baixas. Para NH,, Fea 
maioria dos outros ligantes, os orbitais б ligantes são derivados dos orbitais atômicos 

‚сот energias que se encontram bem abaixo daquelas dos orbitais d do metal. Como re- 
sultado, os seis orbitais moleculares ligantes do complexo apresentam principalmente 
o caráter do orbital ligante no sentido que сү > су. Estes seis orbitais ligantes podem 
acomodar os 12 elétrons fornecidos pelos seis pares solitários ligantes. Então, de cer- 
to modo, os elétrons fornecidos pelos ligantes estão em grande parte confinados aos li- 
gantes no complexo, da mesma maneira que a teoria do campo cristalino presume. En- 
tretanto, os coeficientes dos orbitais d nestes orbitais moleculares ligantes não são ze- 
ro; assim, “elétrons ligantes” de fato unem-se ao átomo-metálico central. 

O número de elétrons para acomodar, além daqueles fornecidos pelos ligantes, de- 

pende do número n de elétrons d, fornecidos pelo átomo ou íon metálico. Estes elétrons 

_ adicionais ocupam os orbitais d náo-ligantes (os orbitais fo) € a combinação antiligan- 
te (os orbitais superiores e,) dos orbitais d e dos orbitais dos ligantes. Os orbitais h, €S- 
tão confinados ao átomo metálico e os orbitais e, antiligantes são também em grande 
parte de caráter metal cílico; assim, л, elétrons fornecidos pelo íon central permanecem 
em grande parte no íon metálico. Em resumo, os orbitais de fronteira do complexo são 
os orbitais f,, inteiramente não-ligantes do metal e os orbitais е, antiligantes (principal- 
mente de caráter metálico). O parâmetro de desdobramento do campo ligante octaédri- 
co, А„ nesta abordagem é a separação HOMO-LUMO. Na teoria do campo ligante, os 
orbitais moleculares envolvidos estão em grande parte, mas não completamente, confi- 
nados ao átomo metálico. A teoria do campo cristalino exagera aquele confinamento su- 
pondo que os elétrons d estão estritamente confinados ao metal. 

Uma vez que o diagrama de nível de energia do orbital molecular tenha sido esta- 
belecido, o princípio da construção pode ser usado para chegar à configuração eletrô- 
nica do estado fundamental do complexo. Primeiro, observe que os seis orbitais mole- 
culares ligantes acomodam os 12 elétrons fornecidos pelos ligantes. Os n elétrons re- 
manescentes de um complexo 4” estão acomodados nos orbitais 1,, não-ligantes e nos 
orbitais e, antiligantes. Agora, a situação é exatamente a mesma da teoria do campo 
cristalino: os tipos de complexos que são obtidos (por exemplo, spin alto ou spin bai- 
хо) dependem dos valores relativos de A, e da energia de emparelhamento P. A única 
diferença da discussão da Seção 7.4 é que a teoria qualitativa do orbital molecular per- 


1 As constantes de normalização (com sobreposição desprezível) são Ма,,) = 1/6'°, Мћ,) = /2'? para os 
três orbitais, e Me,) = 1/2 е 1/12, respectivamente. 


Metal Соте  Ligantes 
t; 
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за TAN / [fa (НО Thomo А Não- 
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Figura 7.18 Niveis ds energia de orbital 
molecular де um comcisxo tetraédrico típico. 
Em destaque, estão cs orbitais de fronteira. 
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Mo—CO 
еС=0 


Intensidade de sinal 


8 12 16 20 
Energia de ionização'eV 


Figura 7.19 O espectro fotoeletrônico 
Не!) (30,4 nm) do [Mo(CO).]. Com seis elé- 
trons do Mo e vinte do :CO, a configuração 
indicada pela Figura 7.18 é а, „е, (De 
B.R. Higgenson, D.R. Lloyd, Р. Burroughs, 
D.M. Gibson, е А.Е. Orchard, J. Chem. Soc, 


Faraday !! 69, 1659 (1973).) 


6 10 14 18 
Energia de ionização/eV 


Figura 7.20 Espectro fotoeletrônico de fer- 
roceno e manganesoceno. 


Figura 7.21 А sobreposição л que pode 
ocorrer entre um orbital ligante p perpendi- 
cular ao eixo M-L e um orbital d, do metal. 


mite-nos identificar mais profundamente a origem e a magnitude da divisão dos orbi- 
tais mostrados em destaque na Figura 7.18. 


Na teoria do campo ligante, o princípio da construção é usado em conjunto com ит dia- 
grama de nível de energia do orbital molecular construído segundo as simetrias dos orbi- 
tais de as combinações dos orbitais ligantes. 


Exemplo 7.7 Usando um espectro fotoeletrónico para obter 
informação sobre um complexo 


O espectro fotoeletrônico da fase gasosa [Mo(CO),] é mostrado na Figura 7.19. Use o 
espectro para inferir as energias dos orbitais moleculares do complexo. 


Resposta: Doze elétrons são fornecidos pelos seis ligantes со (tratados como :CO); 
eles entram nos orbitais ligantes e resulta na configuração a ás O número de oxida- 
ção do molibdénio, Grupo 6, é 0; assim, Mo fornece seis elétrons de valência. Os elé- 
trons de valência do ligante e do metal estão distribuídos nos orbitais mostrados na Fi- 
gura 7.18 e, como CO é um ligante de campo forte, a configuração eletrônica do esta- 
do fundamental do complexo deverá ser de spin baixo: a; е 12. Os HOMOS são os 
três orbitais 7,, que estão em grande parte confinados ао átomo de Mo, e sua energia 
pode ser identificada designando-se o pico de energia de ionização mais baixa (próxi- 
mo 8 eV) a eles. O grupo de energias de ionização em torno de 14 eV se deve prova- 
velmente aos orbitais ligantes 6 Mo-CO. Entretanto, 14 eV está próximo da energia de 
ionização do próprio CO; assim, a variedade de picos naquela energia de ionização 
também surge dos orbitais ligantes em CO. 
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Teste seus conhecimentos 7.7 Sugira uma interpretação do espectro 
fotoeletrônico do [Fe(C; Ha)» ] е [Mg(C;H5)>) mostrado na Figura 7.20. 


(b) Ligação п 


“Até agora, consideramos somente as interações с metal-ligante. Se os ligantes em um 


complexo têm orbitais com simetria л local em relação ao eixo M—L (como dois dos 
orbitais р de um haleto ligante), eles podem formar orbitais moleculares л ligantes е 
antiligantes com os orbitais do metal (Figura 7.21). Ilustraremos o efeito da ligação л 
por um argumento simplificado com base na ligação л em um fragmento simples 
М--Х; em um tratamento completo, CLSAs seriam construídos a partir de todos os 
orbitais л disponíveis sobre todos os átomos ligantes. O ponto importante é que quan- 
do os orbitais л do ligante são considerados, as combinações que podem ser formadas 
a partir deles incluem CLSAs de simetria 1,,. Estas combinações têm uma sobreposi- 
ção resultante com os orbitais г,, de metal, que deste modo não estão muito distantes 
do orbital totalmente não-ligante no átomo metálico. Dependendo das energias relati- 
vas dos orbitais do ligante е do metal, as energias dos orbitais moleculares 1,, encon- 
tram-se acima ou abaixo das energias que eles tinham como orbitais atômicos não-li- 
gantes; assim, a lacuna HOMO-LUMO (isto é, A,) é diminuída ou aumentada, respec- 
tivamente. A 

Para explorar a funcáo da ligacáo rr, necessitamos dois princípios gerais descritos 
no Capítulo 3. Primeiro, faremos uso da idéia, segundo a qual, quando os orbitais ató- 
micos se sobrepõem fortemente, os orbitais moleculares ligantes resultantes estão de 
forma significativa em energia mais baixa e os orbitais moleculares anti-ligantes estão 
de forma significativa em energia mais alta do que os orbitais atômicos. Segundo, ob- 
serve que os orbitais atômicos com energias similares interagem fortemente, enquan- 
to que aqueles de energiás muito diferentes se misturam muito levemente, mesmo se 
sua sobreposição é grande. 
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Um ligante doador x é um ligante que, antes que qualquer ligação seja conside- 


rada, têm orbitais preenchidos de simetria л ao redor do eixo M—L. As energias des- М МІЗ E 
tes orbitais л completos são normalmente próximas, mas um pouco mais baixas em re- Fr 
lação àquelas dos orbitais d do metal. Também é comum os ligantes deste tipo não pos- чең 


suem orbitais л vazios de baixa energia; assim, necessitamos considerar somente os 
orbitais preenchidos quando consideramos os efeitos da ligação л no complexo. Tais 
ligantes incluem СГ, Br e H,O. Pelo fato de que os orbitais л de ligantes doadores л 
encontram-se em energia mais baixa do que os orbitais d parcialmente preenchidos do 
metal, quando eles formam os orbitais moleculares com os orbitais 1,, do metal, a com- 
binação ligante encontra-se mais baixa do que os orbitais do ligante e a combinação eg — — 85 m — 
antiligante encontra-se acima da energia dos orbitais 4 do íon metálico livre (Figura == 
7.22). Os elétrons fornecidos pelos pares solitários do ligante ocupam e preenchem as 


combinações ligantes, deixando os elétrons originalmente nos orbitais d do átomo me- 

tálico central ocupar os orbitais f,, anti-ligantes. O efeito resultante é que até agora os i 2 | ч 
. . ре . SN 41: .. - = E 

orbitais f,, do náo-ligante metal tornam-se antiligantes e consegiientemente são apro- En =й FR HS 


ximados da energia do orbital e, antiligante do metal, principalmente. Assim, que os 
ligantes fortes doadores п decrescem A,. = 

Um ligante receptor л é um ligante que possui orbitais л preenchidos a energias ананын е 
mais baixas (normalmente) do que os orbitais £,, do metal; ele também têm orbitais л 
vazios que estão disponíveis para serem ocupados. Tipicamente, os orbitais receptores Figura 7.22 О efeito da ligação х no parâ- 
T são orbitais antiligantes vazios localizados no ligante, como em CO e N,, ea energia Metro de desdobramento de campo ligante. 
destes orbitais encontram-se acima da dos orbitais d do metal. Por exemplo, o orbital mo е atuam comodoadores Trde: 
л% do CO tem sua amplitude maior sobre o átomo С e possui a simetria correta para а s 
sobreposição com os orbitais £,, do metal. Em contraste, o orbital л ligante preenchido 
do CO apresenta energia baixa e está em grande parte localizado no átomo O (porque 
este é o átomo mais eletronegativo). Como resultado, o caráter doador т do CO é mui- 
to baixo e na maioria (se não em todos) os complexos carboníli. ә» de metal d, CO é 
um receptor л. 

Pelo fato de os orbitais receptores л, na maioria dos ligantes, possuírem maiores 
energias do que os orbitais d do metal, eles formam orbitais moleculares onde as com- 
binações ligantes 1,, estão mais afastadas do caráter do orbital а do metal (Figura 7.23). 
Estas combinações ligantes encontram-se em energias levemente inferiores em relação 
aos próprios orbitais d. O resultado líquido é que A, é aumentado pela interação recep- 
tora л. | 

Agora podemos expressar o papel do ligante na perspectiva. A ordem dos ligantes 
na série espectroquímica se deve parcialmente às forças com os quais eles podem par- 
ticipar na ligação 6 M—L. Por exemplo, ambos CH; е Н estão localizados muito al- 
to na série espectroquímica porque eles são doadores б muito fortes. Entretanto, quan- AREAL 
do a ligação л é significativa, ela tem uma influência forte no valor de А: ligantes doa- | EA 
dores л decrescem A, e ligantes receptores л aumentam A,; este efeito é responsável eg н) | =т= ! 
por o CO (um receptor л forte) estar localizado no alto da série espectroquímica e о THS 
OH (um doador л forte) estar localizado na posição baixa na série espectroquímica. А | 
ordem global da série espectroquímica pode ser interpretada, grosso modo, como do- Ao 
minada pelos efeitos л (com poucas exceções importantes), e em geral a série pode ser | 
interpretada como segue: ТЫ | 


; ты ы-ы 
aumentando A, > З SUD E AF 


doador x < doador л fraco < nenhum efeito л < receptor n 


Ligantes representativos que igualam-se a estas classes são 


I< Br <C'<F<H,0<NH,<PR;<CO 
doador x < doador л fraco < nenhum efeito x < receptor T 


Exemplos notáveis de onde o efeito ligante с domina incluem CH; e H, que não são 


ligantes doadores л nem receptores л. i Figura 7.23 Ligantes que atuam como re- 
ceptores л aumentam A,. 
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Ligantes doadores п decrescem À, e os receptores п aumentam Аа série espectroquími- 
са é uma consegiiência ampla dos efeitos de ligação п quando esta ligação é possível, 


Reações de complexos 


As reações de complexos de metais d são usualmente estudadas em solução. As molé- 
culas do solvente competem com o íon metálico central, e a formação de um comple- 
xo com um outro ligante é uma reação de substituição, uma reação na qual um grupo 
que entra desloca um ligante (neste caso, uma molécula do solvente) já presente. O 
grupo que entra é chamado de grupo admitido e o ligante deslocado é o grupo aban- 
donador. Normalmente simbolizamos o grupo abandonador como X e o grupo admi- 
tido como Y. Então, a reação de substituição é uma reação de deslocamento de Lewis 


MX + Y ЭМҮ +X 


A termodinámica e a cinética de formação do complexo permitem um entendimento 
da reagáo do complexo. Vamos iniciar com as consideracóes termodinámicas e entáo 
abordaremos algumas tendéncias gerais na cinética de substituigáo do ligante. Outras 
considerações da cinética de reações estão no Capítulo 14. 


7.7 Equilíbrio de coordenação 


- Um exemplo específico de um equilíbrio de coordenação é a reação de Fe(II) com 


SCN' para dar [Fe(NCSXOH);]”, um complexo vermelho usado para detectar o íon 
ferro(III) ou o íon tiocianato: 


[Fe(OH)¿ (aq) + NCS (ag) => |Ее(МС5ХОН.),Р (ад) + Н.О() 


_ [Fe(NCSKOH,)7'] 

f [Fe(OH,) [NCS] © 
A constante de equilíbrio, K, é a constante de formação do complexo. A concentração 
de Н,О não aparece porque ela é considerada constante em solução diluída е é absor- 
vida no valor de Кү. Um ligante para o qual К; é grande é um que-se liga mais firme- 
mente do que H,O. Um ligante para o qual K, é pequeno pode não ser um ligante fra- 
co em um sentido absoluto, mas levemente mais fraco do que Н.О. 


(a) Constantes de formação 


A discussão de estabilidade cresce quando mais do que um ligante pode ser substituí- 
do. Na série de [Ni(OB)J% ao [Ni(NH3),]”. por exemplo, há seis etapas mesmo se о 


` isômero cis-trans é ignorado. Para o caso geral do complexo ML,, as constantes inter- 


mediárias de formação são 


[ML] 
M+L==ML K == 
М] 
ML+L==ML, К, = [ML] 
[ML][L] (6) 
ML ,+L=ML, g ae Mols 
[ML, 11] 


sesssvvosuesesoosoenanosesesooeroorososecsoasosesso rr rr rr rr rr rr rr rro rr rr rr rr rr rr rr те. 


“Ел expressões para as constantes de equilíbrio, os colchetes simbolizam o valor numérico'da concentra- 
ção molar de uma espécie. 
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Estas constantes intermediárias são consideradas quando buscamos entender as rela- 
ções entre estrutura e reatividade. 
Quando desejamos calcular a concentração do produto final (o complexo ML, ) usa- 
mos a constante de formação global, Bn: 

[ME, ] 


Км | 


А constante de formação global é o produto das constantes intermadiárias: 


B, = KKK, .K, (8) 


O inverso de Kf, a constante de dissociação, K,, algumas vezes também é útil: 


ME 


¿ld 9 
ML=>2M+L А [ML] (9) 


Pelo fato de que K, tem a mesma forma do que K, para ácidos, seu uso facilita as com- 
parações entre complexos metálicos e os ácidos de Brgnsted. Os valores de Куе K, po- 
dem ser tabulados juntos se o próton é considerado ser simplesmente um outro cátion, 
сот НЕ por exemplo, o complexo formado a partir do ácido de Lewis H* e a base de 
Lewis F fazendo o papel do ligante. 


As estabilidades dos complexos são expressas em termos de suas constantes de formação; 
as constantes de formação expressam as forças das espécies que atuam como ligantes em 
relação à força da Н,О quando esta atua como um ligante. 


(b) Tendências nas constantes sucessivas de formação 


A magnitude da constante de formação é uma reflexão direta do sinal e da magnitude 
da energia de Gibbs de formação (porque ArG*=-RT In КӘ). Normalmente é observado 
que as constantes de formação sucessivas encontram-se na ordem XK, > K, > Ку... > К. 
Esta tendência geral pode ser explicada simplesmente considerando o decréscimo no 
número de moléculas de H,O ligante disponíveis para a substituição na etapa de forma- 
ção, como em 


М(ОН,); + L ——>M(OH,),L, + H,O 
comparada com 
М(ОН,) 1, + L ——>M(0H,),L, + H,O 


Esta segiiéncia reduz o número de ligantes Н.О disponíveis рага a substituição à me- 
dida que n aumenta. De modo oposto, o aumento no número de grupos L ligantes au- 
menta a importância das reações inversas à medida que n aumenta. Deste modo, a en- 
talpia da reacáo fornecida náo é em grande parte afetada, as constantes de equilíbrio 
encontram-se progressivamente em favor dos reagentes à medida que n aumenta. Fisi- 
camente, o decréscimo nas constantes intermediárias de formação reflete a mudança 


Tabela 7.7 Constantes de formação de aminas de М((11), [N(NH;) (0H)... 


n PK, | К/К, 
“Experimental Estatístico* | 

1 -2,72 

2 -2,17 0,28 0,42 

3 -1,66 0,31 0,53 

4 -1,12 0,29 0,56 

5 -0,67 , 0,35 0,53 

6 -0,03 0,2 0,42 


* Baseado nas razões dos números de ligantes disponíveis para a substituição, com a entalpia de reação 
sendo constante. 
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de entropia desfavorável à medida que os ligantes livres são imobilizados pela coorde- 

nação ao metal. Esta explanação está mais ou menos correta c é ilustrada pelos dados 
para os complexos sucessivos nas séries do [Ni(OH,)¿]” ao [Ni(NH)5]” (Tabela 7.7). 
As mudanças na entalpia das seis etapas sucessivas variam menos do que 2 kJ mol” de 
16,7 a 18,0 kJ mol”. 

O inverso da relação К, < К, usualmente é uma indicação de uma mudança 
maior na estrutura eletrônica do complexo à medida que mais ligantes são adiciona- 
dos. Um exemplo é o complexo tris(bipiridina) de Fe(ID, (Ее(Ыіру); 2; surpreenden- 
temente estável comparado com o complexo bis, [Fe(bipy) ХОН, 2) Г”. Esta observação 
pode estar correlacionada com a mudança de um campo fraco Re no complexo bis 
(observe a presença de ligantes H,O de campo fraco) para a configuração de campo 
forte гло Complexo tris. Um exemplo contrastante é o valor baixo anómalo de K/K, 
(aproximadamente 4 7) para os complexos de halogénios de Не (П). Este decréscimo é 
tão grande que não pode ser explicado estatisticamente e sugere uma mudança maior 
na natureza do complexo, tal como o início da tetra coordenação: 


он, СІ j- 
а. | MH, | 
2 + Сад) — gq- + 3H,0() 
Ho” Fa 4 “он, 
(aq) (ад) 


As constantes intermediárias de formação encontram-se tipicamente na ordem К, < Ku 
como esperado estatisticamente; desvios desta ordem são um sinal de uma mudança maior 


na estrutura. 


8%%%4%%4.шшмөаөеө66ө ееесееееееезезгеевоге,» 4444%2%4..шшм ели 4......ш.. 


Exemplo 7.8 Interpretando constantes de formação sucessivas 
irregulares 

A formação de complexos de cádmio com Br exibe constantes de formação sucessi- 
vas log K, = 1,56, log K, = 0,54, log К, = 0,06, log К, = 0,37. н por que K, é 
maior do que К. 


Resposta: А anomalia sugere uma mudança estrutural. Complexos aquo usualmente 
são hexacoordenados, enquanto que complexos halo de íons M” normalmente são te- 
traédricos. А reação do complexo que possui três grupos Br para que um quarto gru- 
po seja adicionado, é: 


[Савг,(ОН,),] (aq) + Br(aq) —> [CdBr,] (ag) + 3 Н,Ой) 


Esta etapa é favorecida pela liberação de três moléculas de água do ambiente da esfe- 
ra de coordenação relativamente restrita. O resultado é um aumento em K. 


%%%0%%4%4%00 ше өеееееее еее еге, %...)!ш»....... 4%44%%4%%%%6%4ш өш еөееаеө еее теген 4..... 


Teste seus conhecimentos 7.8 Um complexo de porfirina (P) de Fe(ll) 
tetracoordenado quadrado-planar pode adicionar mais dois ligantes (L) 
axialmente. O complexo com máxima coordenação [FePL,] é de spin baixo, 
enquanto que [FePL] é de spin alto. Avalie o aumento da segunda constante 
de formação em relação à primeira. 


COMU DA OUR OU Pes O Os ККК 


(c) O efeito quelato 
Quando K, para um ligante quelato bidentado, tal como etilenodiamina, é comparado 
com o valor de В, para ọ complexo correspondente bis-amina, geralmente o primeiro 


é maior: 


[Cu(0H,),]” + en == [Cu(en)(0H,),]” + H,O 


[RES RR ны Eos 
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log K, = 10,6 А.Н = —54 kJ mol” AS = +23) K” mol” 
[Cu(OH,),J% +2 NH, == [Cu(NH,;),(0H,),],+ + 2 H,O р 
а = F; = _ -1 = Е =| -1 
log B,=7,7 АН = —46 kJ mol AS =-8,4 J K mol ANS „М 80 


Duas ligações similares Cu—N são formadas рага cada caso, ainda, а formação do M 


quelato é distintamente mais favorável. O efeito quelato é esta estabilidade maior de 
complexos quelato comparada com seus análogos não-quelato. 46 
O efeito quelato pode ser investigado primeiramente em relação às diferenças na 


entropia de reação entre os complexos quelato e não-quelato em soluções diluídas. A 
reação de quelação resulta em um aumento no número de moléculas independentes em Ө O 
solução. Em contraste, a reação não-quelato não produz mudança resultante (compare 


as duas equações químicas acima). Deste modo, o primeiro tem uma entropia de rea- 
ção mais positiva e conseqiientemente é o processo mais favorável. A entropia de rea- 47 bi 
ção medida em solução diluída suporta esta interpretação. ` ру 


O efeito quelato é de grande importância prática. A maioria dos reagentes usados 
em titulações complexiométricas em química analítica são quelatos multidentados co- 
mo o edta”. A maioria dos sítios bioquímicos que ligam о metal são ligantes quelan- 

52 д : 12 25 2 
tes. Quando uma constante de formação é medida de 107 a 107 ela é geralmente um 


sinal que o efeito quelato está nesta operação. o 7% N N 
A vantagem de entropia de quelação estende-se além dos ligantes bidentados. Ein 

parte ele explica a maior estabilidade dos complexos contendo o ligante porfirina te- 48 phen 

tra-dentado e o ligante edta” hexadentado. 


= 
2 


O efeito quelato é а maior estabilidade de um complexo contendo um ligante polidentado O) |2+ 
coordenado comparado сот um complexo contendo o número equivalente de ligantes mo- N 
no-dentado análogos. 


(а) Efeitos estéricos e deslocalização eletrônica 


Os efeitos estéricos possuem uma influência importante nas constantes de formação. 

Particularmente, eles são importantes na formação de quelato porque o fechamento do 

anel pode ser geometricamente difícil. Os anéis quelatos com cinco membros geral- 

mente são muito estáveis, como vimos na Seção 7.2. Anéis de seis membros são razoa- 

velmente estáveis е podem ser favorecidos se sua formação resulta em deslocalização 

eletrônica. 49 [аиоіру) ]* 
Complexos contendo ligantes quelantes com estruturas eletrônicas deslocalizadas 

podem ser estabilizadas por efeitos eletrônicos em adição às vantagens de entropia de 

quelação. Por exemplo, os ligantes diimina (46), tais como a bipiridina (47) e fenan- 

trolina (48), são confinados para formar anéis de cinco membros com o metal. А gran- 

de estabilidade de seus complexos é provavelmente um resultado de sua habilidade pa- 10 

ra atuar como receptores л tão bem como doadores б, e formar ligações п pela sobre- 

posição dos orbitais preenchidos do metal d e os orbitais vazios do anel л*. Esta for- 

mação da ligação é favorecida pela população eletrônica nos orbitais t,, do metal, que 8- 

permite o átomo metálico atuar como um doador л e doar a densidade eletrônica aos 


NH „СН CHS 


стад 2 = 2 Ж БЕР 
anéis ligantes. Um exemplo é о complexo [Ru(bipy),]1” (49). O ângulo pequeno da х eL 
mordida imposto por estes ligantes distorce o complexo da simetria octaédrica. в 
A estabilidade de quelatos envolvendo ligantes diimina é um resultado do efeito quelato em 4L 
conjunto com a habilidade dos ligantes atuarem como receptores п e como doadores б. 
2 E 


NH ¿CH ¿005 


(e) A série de Irving-Williams 
A Figura 7.24 é obtida quando log K, é colocado em um gráfico para os complexos de ӨНЕ O 

2 2. + , 2. а Ре 2 . 4... . . I | П 
íons M” da primeira série d. Esta variação está resumida pela série de Irving-Wil- Ba Sr Ca Mg Mn Fe Co Ni Cu Zn 
liams рог ordem de constantes de formação. Para os cátions M”: 


Figura 7.24 А variação das constantes de 
2+ 2+ 2+ 2+ 2+ 2+ 2+ 2+ 2+ 2+ P 2+ E 

Ва * < Sr" < Ca < Mg” < Mn” < Бе" < Со" < Ni” < Си" < Zn formação para os íons М“* da série de Ir- 

ving-Williams. 
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А ordem é relativamente insensível à escolha dos ligantes. 

Em princípio, o aumento na estabilidade progride de fons metálicos de raios grandes 
àqueles de raios menores, o que sugere que a série de Irving-Williams reflete os efei- 
tos eletrostáticos. Entretanto, para os íons que seguem о Mn” há um aumento acentua- 
do no valor de К, para Ее(П), É; Соб), d’; МИШ),4°*, е Са), 4. Estes íons experi- 
mentam uma estabilização adicional proporcional às energias de estabilização do cam- 
po ligante (Tabela 7.4). Entretanto, há uma exceção importante: a estabilidade dos 
complexos de Cu(II) é maior do que aquela de Ni(II), apesar do fato de que Cu(II) te- 
nha um elétron adicional antiligante e,. Esta anomalia é uma сопѕедйёпсіа da influén- 
cia estabilizante do efeito Jahn-Teller, que resulta em uniões fortes dos quatro ligantes 
no plano do complexo de Си(П) tetragonalmente distorcido, e que a estabilização ex- 
cede o valor de K,. As posições axiais distorcidas são mais fracamente ligadas. 


А série de Irving-Williams resume as estabilidades relativas dos complexos formados por 
РА E > А 2. 2 
íons М” da primeira série а. 


7.8 Velocidades e mecanismos de substituição de ligante 


As velocidades de reação são tão importantes quanto o equilíbrio em química de coor- 
denação. Os numerosos isómeros das aminas de Со(Ш) e de РІП), que foram tão im- 
portantes para o desenvolvimento do assunto, não teriam sido isolados se as substitui- 
ções de ligantes e a interconversão de isômeros tivessem sido rápidas. Mas, que fato- 
res determinam que um complexo sobreviverá por longos períodos enquanto um outro 
sofrerá a uma reação rápida? 


(a) Labilidade e a inércia 

Os complexos termodinamicamente instáveis mas que sobrevivem por longos регіо- 
dos (no mínimo um minuto) são chamados de inertes. Os complexos que sofrem um 
rápido equilíbrio são chamados de lábeis. 

A Figura 7.25 mostra os tempos de vida característicos de complexos octaédricos 
de íons metálicos aquosos importantes. Vemos um intervalo de tempos de vida inician- 
do em cerca de 1 ns, que é aproximadamente o tempo que leva para uma molécula di- 
fundir um diámetro molecular em solução. No outro extremo da escala os tempos de 
vida são em anos. Mesmo assim, a ilustração não mostra os tempos maiores que pode- 
riam ser considerados, que são comparáveis às eras geológicas. 

Há várias generalizações que ajudam-nos a antecipar a labilidade dos complexos 
que iremos encontrar: 


ш“ Na? K* Rb*Cs* 
AS 


Be” Mg? Ca? 5:2* Ba? 
Koo E 
E La?* 
Crit Inf L, са? Hg? 
ve Co MSc. BASE 
М2+ Со? се? Mn? си?” 
, 
10º 102 10º 102 Ез 107% 108 107 1071 


4 
CRETA езже EEE %%%4.вШш.а.-. 


5 Estes aspectos são discutidos com maior profundidade no Capítulo 14. 
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Todos os complexos dos íons do bloco s exceto os maiores (Be” e Mg”) são mui- 
to lábeis. 

Ao longo da primeira série а, os complexos dos íons М(П) do bloco d são mode- 
radamente lábeis, com complexos de Cu(II) distorcidos entre os mais lábeis. En- 
tretanto, os complexos di com ligantes de alto campo forte são exceções: por 
exemplo, [Fe(CN) 7 e [Fe(phen),]%. Os complexos dos íons М(ІП) são distinta- 
mente menos lábeis. 

Os complexos de íons 4” de números de oxidação baixos (Zn”, Cd”, e Hg”) são 
altamente lábeis. 

Os complexos octaédricos d e df de campo forte da primeira série (tais como em 
complexos de Cr(II) e Со(Ш), respectivamente) quase sempre são inertes; todos 
os outros geralmente são lábeis. Ман 

Na primeira série а, os íons М(П) е М(Ш) menos lábeis são aqueles com maiores 
EECL. | 

À inércia é muito comum entre os complexos da segunda е da terceira série d, o 
que reflete a valores elevados de EECL e da força de ligação metal-ligante. 


“Os íons М(Ш) do bloco f são todos muito lábeis. 


À distinção entre complexos lábeis e inertes pode ser resumida por várias generalizações, 
como exposto na lista acima. 


(b) Reações associativas 

À informação mais relevante sobre os mecanismos de reações de substituição de ligan- 
te vem dos estudos das velocidades de reações de substituição à medida que o ligante 
é trocado para um dado íon metálico. 


As reações dos complexos quadrado-planar de Р((П) são de primeira ordem em re- 


lação ao complexo, primeira ordem em relação ao grupo que entra (Y), e de segunda 
ordem total.'* As constantes de velocidade variam amplamente com a escolha do gru- 
po que entra. Por exemplo, trans-[PtCL(py),] reage com vários grupos que entram (Y) 
para dar trans-[PtCIY(py),] e a constante.de velocidade (em unidades de L mol! 57) 
varia de 4,7 x 107 para Y = МН, passando por 3,7 x 10” para Вг e 0,107 para T, а 
6,00 para a tiuréia, um fator de 10°. А mudança correspondente nas constantes de ve- 
locidade de reações onde o grupo abandonador (X) é alterado do CI ао Г é um fator 
somente de 3,5. Em geral, o efeito de alterar o grupo que entra excede grandemente 
àquele de mudar o grupo abandonador. Esta observação sugere que о grupo que entra 
é o fator mais determinante da energia de ativação total. Este comportamento é espe- 
rado em uma substituição associativa, uma reação na qual o número de coordenação 
do complexo ativado” é maior do que aquele do complexo inicial. A substituição as- 
sociativa é um aspecto tipico de complexos quadrado planar porque é razoavelmente 
fácil para o grupo que entra entrar em uma região relativamente desaglomerada do áto- 
mo metálico central e formar uma ligação com ele. A observação que os isômeros cis 
е trans substituem com a retenção da estereoquímica original sugere que o complexo 
ativado é aproximadamente uma bipirâmide trigonal: 


‚ккк жже rr не ы LLC OU зз Ц6Ш е е 66 өс өз 6%ееееееезеееееевевевееееевевеетевееегетеге 
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| 2 — brd + X 
ы pão шы УА A Ny 
e Ni HN 
Х 


Em alguns casos, о ataque pelo solvente abundante água resulta em um intermediário lábil que reage 


com Y em uma reação de primeira ordem.” 


17 


Aqui o termo “complexo” tem um significado característico de teoria do complexo ativado (teoria do esta- 


do de transição). t 
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É difícil fazer generalizações a respeito das velocidades de substituições associativas 
porque o complexo inicial e o grupo que entra devem ser especificados. Entretanto, 
uma generalização que pode ser feita é que, entre os sistemas Ф com grupos de entra- 
da e abandonador similares, a maioria é inerte. Tipicamente, a labilidade decresce na 
série МКП) > РАШ) > РП) ~ К). 
Em uma reação associativa, o número de coordenação do complexo ativado é maior do que 
o do complexo inicial; as velocidades de tais reações, típicas de complexos quadrado-pla- 
nar, dependem muito da identidade do grupo que entra. 


(c) Substituições dissociativas 

As reações de formação de complexo de Ni(II) octaédrico são representativas de rea- 
ções de complexos octaédricos. Elas são de primeira ordem em relação ao Ni(aq) * de 
primeira ordem em relação do grupo que entra, e de segunda ordem total. Entretanto, 
em contraste com o caso quadrado-planar, comparativamente há apenas uma pequena 
mudança na constante de velocidade à medida que o grupo que entra é variado: por 
exemplo, há somente uma diferença de fator de 10 entre as constantes de velocidade 
para a formação de [Ni(SO )(ОН,) Је (М(ОН,) (phen)J”. A constante de velocidade 
mais alta de substituição do SO; surge da atração eletrostática entre íons Ni” e 802, 
que aumenta a probabilidade de seus encontros uns com os outros em solução (este tó- 
pico é discutido em detalhes na Seção 14.6). 

O fator principal determinante da energia de ativação para a substituição de um li- 
gante em tal complexo octaédrico é a quebra da ligação entre o átomo metálico e o gru- 
po abandonador. O grupo que entra contribui somente em menor escala na reação de 
substituição. As reações deste tipo são chamadas de substituições dissociativas: elas 
são reações onde o complexo ativado tem um número de coordenação mais baixo do 
que o do complexo inicial. Reações dissociativas são características de complexos oc- 
taédricos porque o átomo metálico está relativamente aglomerado e o grupo abando- 
nador necessita preparar o ambiente para o grupo que entra. À sequência pode ser es- 
crita como segue: 


Sin SA ои 
ii Жаа; 


Neste exemplo, as linhas pontilhadas representam ligações fracas. 

O caráter dissociativo de uma reação de substituição é identificado a partir da in- 
sensibilidade da velocidade em relação à variação do grupo que entra. Julgando desta 
forma, muitas substituições octaédricas parecem mais dissociativas do que associati- 
vas. Esta conclusão é útil, porque a labilidade de um complexo octaédrico pode ser 
descrita sem especificar o grupo que entra: a labilidade é uma propriedade do próprio 
complexo. Observa-se, por exemplo, que entre os íons metálicos aquosos mostrados na 
Figura 7.25, aqueles que formam ligações “fracas” apesar de sua carga relativamente 
baixa e raio iônico grande, são mais lábeis do que aqueles com carga mais alta е raios 
menores. Esta tendência está de acordo com o mecanismo associativo de substituição, 
que envolve a quebra de uma ligação. 

Em uma reação dissociativa, o número de coordenação do complexo ativado é menor do 

que о do complexo inicial; as velocidades de tais reações, típicas de muitos complexos ос- 

гағагісов, são pouco dependentes da identidade do grupo que entra. 


ИНИНИ .....)-»- 4....:- 


1% Uma das generalizações mais importantes que podem ser feitas é que o ligante trans ao grupo abando- 
nador tem um papel importante na reatividade determinante. Este “efeito trans” é discutido na Seção 14.4. 


Leitura complementar 


G. Wilkinson. R.D. Gillard, e J. McCleverty (ed.), Comprehensive 
coordination chemistry. Pergamon Press, Oxford (1987 ег ѕед.). O vo- 
lume 1 desta série fornece uma introdução geral e os volumes que o 
sucedem cobrem as particularidades de cada elemento metálico. 


D.M.P. Mingos (ed.). Structure and bonding. Vol. 87: Structures and 
electronic paradigms in cluster chemistry. Springer (1997). Este livro 
discute a química dos aglomerados ao longo da tabela periódica, mas 
enfatiza os aglomerados metálicos. 


A.F. Wells, Structural inorganic chemistry, Oxford University Press 
(1984). Esta é uma boa referência, em único volume, para informação 
sobre as estruturas de compostos de metais. 


Ullman's encyclopedia of industrial chemistry. УСН. Weinheim 
(1985-96); Kirk-Orluner Encyclopedia of chemical technology. Wiley- 
Interscience, New York (1991-7). Esta obra fornece informação geral 
sobre os elementos metálicos, com énfase nas fontes minerais, méto- 
dos de extração e aplicações. 


Exercícios 


7.1 Preferivelmente sem consultar o material de referência, escreva 
por extenso os elementos 3d na forma como eles estão organizadas na 
tabela periódica. Indique os fons metálicos que normalmente formam 
complexos tetraédricos de fórmula [MX] onde X é um íon haleto. 


7.2 (а) No quadro dos elementos do bloco а, em sua disposição na ta- 
bela periódica, identifique os elementos e os números de oxidação as- 
sociados que formam complexos quadrado-planar. (b) Dê as fórmulas 
para três exemplos de complexos quadrado-planar. 


7.3 (а) Esboce as duas estruturas que descrevem a maioria dos com- 
plexos hexacoordenados. (b) Quais destes são raros? (c) Dê as fórmu- 
las para três complexos diferentes de metais d que possuem a estrutura 
mais comum hexacoordenada. 


7.4 Nomeie e desenhe as estruturas dos seguintes complexos: (a) 
[NI(CO),); (b) ГАС) „ЈУ; (с) [CoCL]"; (d) [Ni(NH)¿J”. 


E 


7.5 Desenhe as estruturas dos complexos representativos que contêm 
os ligantes: (a) en, (b) ох”, (с) phen, е (d) edta”. 


7.6 Desenhe a estrutura de: (a) um complexo típico quadrado-planar te- 
tracoordenado; (b) um complexo típico trigonal prismático hexacoor- 
denado; (с) um complexo típico de número de coordenação 2. Nomeie 
cada complexo. 


7.7 Dê as fórmulas para: (a) cloreto de pentaminclorocobalto(IID); (b) 
nitrato de hexaaquoferro(3+); (c) cis-diclorobis(etilenodiamina)rutê- 
nio(ID; (d) cloreto de u-hidroxibis[pentamincromo(IIE)]. 


7.8 Мотеіе os íons complexos octaédricos: (a) cis-[CrCI,(NH,)]”; 
(b) trans-[Cr(NCS).(NH,),T е (с) [Со(С,О,)(еп)„]`. O complexo oxa- 
lato é сіз ou trans? 
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J.C. Bailar Jr, H. J. Emeleus, В. Nyholm. e A.F. Trotman- Dickenson 
(ed.), Comprehensive inorganic chemistry, Vols. 1-5. Pergamon Press, 
Oxford (1973). Informação muito útil sobre as propriedades químicas 
dos elementos metálicos. 


S.F.A. Kettle, Physical inorganic chemistry; a coordination chemistry 
approach. Oxford University Press (1998). (Pubicado inicialmente 
por Spectrum (1996).) 


G.T. Seaborg e W.D. Loveland, The elements beyond uranium. Wiley- 
Interscience, New York (1990). Este livro, elementar para os elemen- 
tos transurânicos descreve sua descoberta e fornece uma boa visão 
geral de sua separação, detecção e propriedades químicas. 


J. Katz, G. Seaborg, e L. Morss, The chemistry of the actinide ele- 
ments. Longman, London (1986). Obra em dois volumes, abordando 
os actinídeos. 


A.E. Martell e R.D. Hancock, Мега! complexes in aqueous solution. 
Plenum Press (1996). - 


7.9 Desenhe todos os isómeros possíveis de: (a) [RuCl (NH;y),] oc- 
taédrico; (b) [ITH(CO)(PR;),] quadrado-planar: (с) [CoC1,(OH,)]” te- 
traédrico; (а) [IrCl;(Pet,),] octaédrico; е (е) [CoCl, (en)(NH;).]* octaé- 
drico. 


7.10 O composto Na,IrCl6 reage com trifenilfosfina em dietileno gli- 
col sob atmosfera de CO para originar trans-[IrCU(CO)YXPPh,),]. conhe- 
cido como composto de Vaska. Excesso de CO produz uma espécie 
pentacoordenada e o tratamento com NaBH, em etanol origina 
[I-H(CO),(PPh,),]. Desenhe e nomeie os trés complexos. 


711 Quais dos seguintes complexos são quirais? (a) ІСкох) Т”, (b) 
cis-[PtCl,(en)], (с) cis-[RhCI(NH,),), (9) [Ru(bipy),]”, (e) [Co(ed- 
ta)J, (Ð fac-[Co(NO,);(dien)), (g) mer-[Co(NO,);(dien)]. Desenhe os 
enantiómeros dos complexos identificado como quiral e identifique о 
plano de simetria nas estruturas dos complexos aquirais. 


7.12 Um sólido rosa tem a fórmula CoCI,-5NH,-H.O. Uma solução 
deste sólido apresenta coloração rósea e rapidamente fornece 3 mol de 
AgCI na titulação com nitrato de prata. Quando o sólido róseo é aque- 
cido, ele perde 1 mol de H,O para gerar um sólido púrpura com a mes- 
ma razáo de NH,:Cl:Co. O sólido púrpura libera rapidamente 2 de seus 
cloretos; então, na dissolução e após a titulação com AgNO,, libera 
lentamente 1 de seus cloretos. Deduza as estruturas dos complexos ос- 
taédricos, desenhe e nomeie-os. 


7.13 О cloreto de cromo hidratado disponível comercialmente possui 
a composição global CrCI;-6H,0. Uma solução em ebulição torna-se 
violeta e tem uma condutividade elétrica molar similar àquela do 
[Co(NH;)JCl;. Em contraste, CrCl,:5H,0 é verde e tem uma conduti- 
vidade menor em solução. Se uma solução diluída acidificada do com- 
plexo verde é deixada em repouso por várias horas ela torna-se violeta. 
Interprete estas observações com os diagramas estruturais, 
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7.14 O primeiro complexo simbolizado por В-[РІСІ,М№Н,),], foi 
identificado como o isómero trans. (O isômero cis foi simbolizado por 
о). Ele reage lentamente com Ав-О sólido para produzir 
[PUNH)(OH,),)”. Este complexo não reage com etilenodiamina pa- 
ra dar um complexo quelato. Nomeie e desenhe a estrutura do comple- 
xo diaquo. 


7.15 О “terceiro isómero” (nem о & nem о, ver exercício 7.14), de 
composição PtCI,-2NH,, é um sólido insolúvel que. quando triturado 
com AgNO,, dá uma solução contendo [PNH)).J NO), e uma fase 
sólida nova de composição Ag,[PtC1,]. Dê as estruturas е os nomes de 
cada um dos três compostos de РІП). 


7.16 Os análogos do [РІСІ,(№Н,).] com fosfina e a arsina foram pre- 
parados em 1934 por Jersen. Ele informou momentos de dipolos zero 
para о isómero В, onde a designação В representa o produto de uma ro- 
ta sintética análoga àquela das aminas. Dê as estruturas dos complexos. 


7.17 Descreva as diferenças no espectro de “P.RMN dos isômeros 
сіз е trans referentes ao Exercício 7.16. 


7.18 (а) Indique qual parámetro do espectro de RMN pode ser usado 
para distinguir os isómeros cis e trans do [W(CO).(P(CH,),),]. (b) 
Quais aspectos do espectro de RMN distinguiriam um complexo 
[M(CO),(PR,),] de geometria bipiramidal trigonal com os ligantes fos- 
fina nas posições axiais de um outro com os ligantes fosfina no plano 


trigonal. 


7.19 Мо trans-[W(CO),(PR,),),]. os ligantes alquilfosfina definem o 
eixo z dos sistema de coordenada. Esboce a combinação linear de si- 
metria adaptada dos orbitais с de dois átomos de P que podem combi- 
nar com o orbital d.. do metal. Mostre os orbitais ligantes e antiligantes 
que podem ser formados. 


7.20 Determine a configuração (apropriadamente na forma ге, ou 
е"'13), o número de elétrons desemparelhados e a energia de estabiliza- 
ção do campo ligante como um múltiplo de 4, ou A, para cada um dos 
seguintes complexos, usando a série espectroquímica para decidir, on- 
de for relevante, quais são de campo forte e quais são de campo fraco. 
(a) ІСо(мН,) 7”, (b) [Fe(OH,)]”, (с) [Fe(CN)¿]”. (d) [СН], (е) 
[W(CO)], (9 [FeCl,] tetraédrico, e (g) [Ni(CO),] tetraédrico. 


Problemas 


7.1 А oxidação ao ar de carbonato de Co(II) em cloreto de amônio 
aquoso origina um sal de cloreto róseo com uma razão de 4 МН, Co. 
Com a adição de НСІ à solução deste sal, um gás evolui rapidamente 
e a solução torna-se lentamente violeta com o aquecimento. А evapo- 
ração completa da solução violeta produz CoCI, - 4NH.. Quando este 
composto é aquecido em НСІ concentrado, um sal verde pode ser iso- 
lado como СоСІ,. ANH, - НСІ. Escreva as equações balanceadas рага 
todas as transformações que ocorrem após a oxidação ao ar. Dê tanta 
informação quanto possível a respeito do isomerismo que ocorre е 
fomeça a base do seu raciocínio. 


7.21 Ambos. Н еР(С,Н,),. são ligantes de força de campo similares, 
altos localizados no alto da série espectroquímica. Recordando que as 
fosfinas atuam como receptores x, o caráter receptor x é requerido pa- 
ra o comportamento de campo forte? Quais fatores de orbital explicam 
a força de cada ligante? 


) 
7.22 Estime a contribuição spinon!y ao momento magnético para ca- 
da complexo no Exercício 7.20. 


7.23 As soluções dos complexos [Co(NH,),]”, [Co(OH,),]* (ambos 
O). e [Сос são coloridas. Uma é rósea, outra é amarela e a tercei- 
ra é azul. Considerando a série espectroquímica e as magnitudes rela- 
tivas de A, e å, tente identificar a cor de cada um dos complexos. 


7.24 Ішегргеге a variação, incluindo a tendência global ao longo da 
série 3d, dos seguintes valores de entalpias de rede de óxido (em kJ 
mol”). Todos os compostos têm a estrutura de sal de rocha. СаО 
(3460); TiO (3878); УО (3913); MnO (3810); ҒеО (3921); Cóo 
(3988); NiO (4071). 


7.25 Um ligante macrocíclico neutro com quatro átomos doadores 
produz um complexo de Ni(II) « vermelho diamagnético de spin bai- 
xo se о ânion é o íon perclorato fracamente coordenanie. Quando o 


` perclorato é substituído por dois íons tiocianatos, SCN”, o complexo 


torna-se violeta e é de spin alto com dois elétrons desemparelhados. In- 
terprete a mudança em termos da estrutura. 


7.26 Tendo em mente o teorema de Jahn-Teller, prediga a estrutura 
do [Cr(0H JJ”. 


7.27 O espectro do а Ti” (ag) é atribuído à única transição eletróni- 
ca e, €—— г... À banda mostrada na Figura 7.10 não é simétrica e su- 
gere que mais do que um estado está envolvido. Como explicar esta ob- 
servação. utilizando o teorema de Jahn-Teller. ` | 


7.28 As constantes de velocidade para a formação de [CoX(NH);]” 
a partir do [Co(NH;)))H,]” para X = СГ, Br, №, e ЗСМ não diferem 
além de um ou dois fatores. Qual é o mecanismo de substituição? ` 


7.29 5е um processo de substituição é associativo, por que talvez se- 
ja difícil caracterizar um íon aquo como lábil ou inerte? 


7.2 Considerando o desdobramento dos orbitais octaédricos à medi- 
da que a simetria é abaixada, desenhe as combinações lineares de si- 
metria adaptada e o diagrama de nível de energia do orbital molecular 
para a ligação с em um complexo trans-[ML,¿X,]. Considere que o li- 
gante Х está mais abaixo na série espectroquímica do que L. 


7.3 Consultando о Apéndice 4, desenhe as combinações lineares de 

simetria adaptada apropriada e o diagrama de orbital molecular para б 

em um complexo quadrado-planar. O grupo é D,,. Considere a peque- 

na sobreposição do ligante com o orbital 4а... Qual é o efeito л da liga- 
, 


ção л? 


7.4 Quando sais de cobalto(1D) são oxidados pulo vi emi ғал solução 
contendo amônia e nitrito de sódi Un 


1con- 


[CANO NH),), pode ser isolado. En х 
dutividade pequena o suficiente para ser ай? 
zas. Werner tratou-o com НСІ para dar um co; 


54 інуршге- 


рәк шпа 


identi 


série de reações posteriores, cle 
[CoC (NH, (OH). Foi requerida uma rota dife 
cis-[CoClNH)(OH)]”. À substância amarela ur 
tudo você deve fazer para chegar a esta conclusão? 


7.5 À reação de [ZrCl,(ddpe)] (даре é um 1 бозны bidentado) 
com MgCH.) origina [Zr(CH;) (ddpe)]. O especiro de К: 

que todos os grupos metilas são equivalentes. Desenhe 
octaédricas e prisma trigonal para о complexo e must: 
são do RMN suporta a designação de prisma irig 
G.S. Girolami, J. Am. Chem. Soc. 111,4114 (19: 


N indica 


csiruturas 


по o conclu- 


7.6 Escreva as equações balanceadas para а form ção dos macrocí- 


ыз 


clos de tri-az0 е de tetraazo (quatro átomos № & ¿ser forma- 
dos por uma síntese template, onde o-aminobenzal 
sa na presença de Ni(II). (Ver С.А. Melson e Chii 1 


Chem. Sac. 86, 4830 (1964).) 


77 О agente da resolução ótica d-cis-[Co(NO лепі. | Br pode ser 
convertido a um nitrato solúvel triturando em águz corn AgNO,. De- 
termine o uso destas espécies para solucionar uma mistura racêmica 
de enantiómeros d e | de K[Co(edta)). (O enantiónero 1 [Cotedta)]” 
forma ur: diasteroisómero menos solúvel. (Ver ЕР. Dwycr e FL. Gar- 
van, Inorz. Synth. 6, 192 (1965).) 


7.8 As Figuras 7.15 е 7,16 mostram a relação entre оз orbitais de 
fronteira dos complexos octaédrico e quadrado-plinar. Construa dia- 
gramas similares para complexos lineares bicoordenados. 


7.9 Em um líquido de magma fundido, onde cristaiizam minerais de 
silicatos. os íons metálicos podem ser tetracoordenados. 12m cristais 
olivina. os sítios de coordenação МІ) são octaédricos. Os cosficien- 
tes de partição, definidos como К, = M); seguem a 
ordem Ni ID > СОЙ) > Ғ(П) > Mn(D. Avalie i: І ção à teo- 
па do campo ligante. (Ver LM. Dale e Р. Henderson. 2.4/2 Int. Geol. 
Congress. sect 10, 105 (1972).) 


7.10 As constantes de equilíbrio para reações sucessivas de etileno- 
. e 2 ‚2 oa 
diamina com Co”, Ni”, е Cu” são como segue. 
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ІМ(ОН),) + еп == [MíenXOH),J"+2H,0 Қ, 
[M(en)(OH,)¿J%+en == [M(en)(0H,),)“+2H,0 K, 
[M(en)(OH,),J "+ en == [Míen),J"+2H,0 K, 


Íon log К, Јо К.  logK, 
Co” 5,89 4,83 3.10 
Ni” 7,52 6.28 4,26 
Cu” 10.55 9,05 -1,0 


Discuta se estes dados suportam as generalizações nó texto sobre 
constantes de formação sucessivas e a série de Irving-Williams. Como 
você avalia o valor muito baixo de К, para Cu”? 


7.11 Esboce todos os isómeros possíveis de [Со(еп)2(№О,),]. in- 
cluindo os isômeros ópticos, onde os ligantes em são bidentados. Um 
dos isômeros possível é mostrado em (50). Não desenhe duas orienta- 
ções diferentes para o mesmo isômero. 


\ О 
E 
”, | Кү М 
КУ ч, 


50 cis-[bis(etnylerediamine) 


50 (оп cis-[bistetilenodiamina)dinitrocobalto(!11)]. 


7.12 Para cada um dos seguintes pares de complexos, circule aque- 
le que possui uma maior EECL: 


(a) ІСКОН,), ou |Ма(ОН,),17,(Ы)) [Mn(OH,)¿]” ou (Ее(Он,) 7, 
(с) [Ее(ОН,),]* ou (Ғе(СМУ > (а) [Fe(CN)¿J” ou [Ru(CN)J", (e) 
(Еесі 1 tetraédrico ou [CoCL,]”. 


Os capítulos desta parte destacam a utilidade da tabela periódi- 
ca para o domínio da química descritiva. Enfocamos as tendên- 
cias periódicas das propriedades dos elementos. Algumas pro- 
priedades físicas e químicas variam de un modo simples para 
baixo em um grupo ou-ao longo de um período, mas freqliente- 
mente a tendência é menos direta. Além disto, veremos que mui- 
tas tendências podem ser racionalizadas em relação a modelos 
de ligação, estrutura e reatividade desenvolvidos na Parte 1. É 
importante considerar, também, que as explicações apresentadas 
em química inorgânica estendem-se desde as deduções corretas 
sustentadas por dados e cálculos às especulações baseadas no 
discernimento. Algumas explicações serão derrubadas pelos no- 
vos resultados experimentais ou teorias mais precisas. Fatos re- 
lativos às estruturas sobreviverão, em sua maior parte. 

Os capítulos desta parte avançam sistematicamente ao 
longo da tabela periódica. O capítulo inicial descreve а диіті- 
ca de um único elemento, o hidrogênio. O capítulo 9 avalia as 
sistemáticas dos elementos metálicos. Estes elementos são os 
mais numerosos, pois abrangem do Grupo 1 até as últimas по- 
ções do comportamento metálico no Grupo 16/V1. Os demais 
capítulos da Parte 2 ocupam-se dos elementos do bloco p, par- 
ticularmente os não-metais. Embora menos numerosos, os ele- 
mentos não-metálicos exibem ита ampla gama de proprieda- 
des químicas e ocupam papel principal em todos os aspectos 
da química. 


O elemento 

8.1 Propriedades nucleares 

8.2 Аютов de hidrogênio e íons 

8.3 Propriedades e reações do di-hidrogênio 


A classificação de compostos de hidrogênio 
8.4 Compostos moleculares | 


8.5 Hidretos salinos 
8.6 Hidretos metálicos 


Síntese e reações de compostos de hidrogênio 


8.7 Estabilidade e síntese 
8.8 Padrões de reação de compostos de 
hidrogênio 


Hidretos deficientes em elétrons do grupo do 
boro 


8.9 Diborano 
8.10 О fon teiraidroborato 
8.11 Оз hidretos de alumínio e de gálio 


Hidretos com número de elétrons exatos do 
grupo do carbono 


8.12  Silanos 

8.13 Germanos, estananos e plumbanos 
Compostos ricos em elétrons dos Grupos 15/V 
ao 17/VII 

8.14 Атдпіа 

8.15 Бовйпа, ársina e estibina 

8.16 Água 

8.17 Sulfeto de hidrogênio, seleneto e telureto 
8.18 На!еіов de hidrogênio 


Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


Apesar de sua simplicidade, o hidrogênio possui uma química 
muito rica; na realidade, ele estava à frente da maioria dos as- 
suntos vistos na Parte 1, de grande importância na discussão de 
ácidos e de bases. Aqui, resumimos algumas das propriedades 
do elemento e de seus compostos binários. Estes variam dos 
compostos sólidos iônicos e dos sólidos com propriedades metá- 
licas até os compostos moleculares. Veremos que muitas reações 
destes compostos não são entendidas em relação a sua habilida- 
de de fornecer íons Н ои Н", e que fregiientemente é possível 
antecipar quando uma tendência deverá predominar. 


O hidrogênio é o elemento mais abundante no universo е o déci- 
mo quinto mais abundante na Terra. A diminuição parcial da 
quantidade de hidrogênio da Terra reflete a sua volatilidade du- 
rante a formação do planeta. É um dos elementos mais importan- 
tes na crosta terrestre, onde é encontrado nos minerais, nos ocea- 
nos e em todas as coisas vivas. ` 
Pelo fato de que um átomo de hidrogênio possui somente 
um elétron, poderíamos pensar que as propriedades das substân- 
“cias químicas do elemento são comuns, mas isto está longe de 
ocorrer. O hidrogênio possui propriedades químicas muito varia- 
das, apesar de seu único elétron, sob certas circunstâncias, poder 
ligar mais do que um átomo simultaneamente. Além disso, varia 
em caráter desde uma base forte de Lewis (como o íon hidreto, 
Ҥ) a um ácido forte de Lewis (como no cátion do hidrogênio, 
Н“, o próton). 


O elemento 


O hidrogênio não se ajusta nitidamente na tabela periódica. Ele é 
algumas vezes colocado no início dos metais alcalinos no Grupo 
1, considerando a análise racional de que o hidrogênio e os me- 
tais alcalinos somente possuem um elétron de valência. Entretan- 
to, esta posição não é inteiramente satisfatória quando conside- 
ramos as propriedades químicas e físicas dos elementos. Em par- 
ticular, o hidrogênio não é um metal sob condições normais. Pa- 
ra alcançar uma forma metálica, o hidrogênio deve ser submeti- 
“ do a pressões muito altas. As pressões necessárias ainda não fo- 
ram alcançadas em laboratório, mas as pressões atingidas atual- 
mente parecem estar próximas dos valores requeridos. O hidro- 


284 


QUÍMICA INORGÂNICA 


gênio pode ser metálico no centro de Júpiter." Menos freguentemente, o hidrogênio é 
colocado acima dos halogénios no Grupo 17/VII, considerando a análise racional de 
que, como os halogênios, requer um elétron para completar sua camada de valência, e, 
como veremos, realmente há algumas comparações entre suas propriedades e as dos 
halogênios. 


8.1 Propriedades nucleares 

Há três isótopos de hidrogênio: o próprio hidrogênio (ІН), o deutério (D, Н) e o trítio 
(Т,?Н); o trítio é radioativo. Os três isótopos são os únicos a apresentar nomes diferen- 
tes, mas refletem diferenças significativas em suas massas e propriedades químicas 
que derivam da massa. como as velocidades de reações de clivagem de ligação. As pro- 
priedades distintas dos isótopos os tornam úteis como traçadores, os quais são isóto- 
pos que podem ser seguidos através de uma série de reações, como por espectroscopia 
infravermelho (IV) ou RMN. O trítio é algumas vezes preferido como um traçador 
porque ele pode ser detectado por sua radioatividade, que é uma sonda excessivamen- 
te mais sensível do que a espectroscopia. 

O isótopo mais leve. 'H — às vezes chamado de prótio — é sem dúvida o mais abun- 
dante. O deutério possui abundância variável natural, com um valor médio de cerca de 
0,016%. Nem o `H nem о °H são radioativos, mas o trítio decai pela perda de partícu- 
la B para produzir um isótopo de hélio raro mas estável: 

H — He +p 

A meia-vida para este decaimento é de 12,4 anos. A abundância do trítio de 1 em 
107! átomos de hidrogênio na superfície da água reflete um estado estacionário entre a 
sua produção por bombardeamento de raios cósmicos na atmosfera mais elevada e a 
sua perda por decaimento radioativo. Entretanto, a abundância natural baixa do isóto- 
po é aumentada artificialmente pelo fato de ele ter sido produzido em uma escala não 
divulgada para uso em armas termonucleares. Esta síntese usa os nêutrons de um rea- 
tor de fissão com Li como um alvo: 

qn +Li — Н + He 
As propriedades físicas e químicas de moléculas substituídas isotopicamente são em 
geral muito similares. Entretanto, o mesmo não é verdadeiro quando H é substituído 
por D, pois a massa do átomo substituído é duplicada. Por exemplo, a Tabela 8.1 mos- 
tra que as diferenças nos pontos de ebulição e nas entalpias de ligação são facilmente 
mensuráveis para H, e D,. A diferença no ponto de ebulição entre H,O e D,O reflete a 
maior força da ligação de hidrogênio O---D—O comparada com aquela da ligação 
O-H—O. 

Freqiientemente as velocidades das reações são diferentes para os processos onde 
as ligações Е—Н e E—D são quebradas, formadas, ou rearranjadas. А detecção de seu 
efeito isotópico cinético frequentemente pode ajudar a manter um mecanismo de rea- 
ção proposto. Os efeitos isotópicos cinéticos são frequentemente observados quando 
um átomo H é transferido de um átomo a um outro em um complexo ativado. O efeito 
na velocidade, quando esta transferência de átomo ocorre, é chamado de efeito isotópi- 
co primário, e a transferência do átomo D pode ser até dez vezes mais lenta do que a 
transferência do átomo Н. Por exemplo, a redução eletroquímica de Н (аа) a H(g) 


ocorre com um efeito isotópico substancial, com H, sendo liberado mais rapidamente. 


Tabela 8.1 О efeito da deuteração nas propriedades físicas 


H, D, H,O D,O 
Ponto de ebulição normal! °С -252,8 -249,7 100,00 101,42 
Entalpia média de ligação/ (kJ mol”) 436,0 443,3 463,5 470,9 


48444488400 soneca sessao ‚Өк serasa ana .....-..ж.ҡ... %%%....а.. ....... 


'W.J. Nellis, В.Т. Weir, е A.C. Mitchell, Science 273, 936 (1996). 
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Uma conseqiiência prática da diferença nas velocidades de formação de H, e D, é que 
D,O pode ser concentrado eletroliticamente. Efeito isotópico secundário substancial 
pode ocorrer quando H não é transferido. Por exemplo, a velocidade de hidrólise da li- 
gação Cr—NCS em trans-[Cr(NCS) (NH;),] é duas vezes mais rápida quando os li- 
gantes são ND, do que quando eles são NH,, embora nenhuma ligação М--Н seja que- 
brada na reação. Este efeito é descrito por uma mudança na força da ligação de hidro- 
gênio N—H---O entre o complexo e o solvente, e o efeito dessa ligação na facilidade 
com a qual о ligante NCS” é capaz de se separar do sítio Cr(II). A velocidade é maior 
рага D do que рага H porque as ligações М--І)-<О são mais fortes do que as ligações 
N—H--0. 
Pelo fato de que as fregiiências de transições entre os níveis vibracionais dependem 
das massas dos átomos, elas são fortemente influenciadas pela substituição de D por 
Н. O isótopo mais pesado resulta em uma menor fregiiência. Inúmeras vezes os quí- 
micos inorgánicos tiram vantagem deste efeito isotópico observando o espectro IV dos 
isotopómeros (moléculas que diferem em sua composição isotópica) para determinar 
se uma transicáo infravermelha envolve movimento significativo do hidrogénio. 

Uma outra propriedade importante do núcleo do hidrogênio é o seu spin, 7 = +, 
amplamente utilizado em RMN (os spins nucleares do De do Т são 1 е +, respecti- 


vamente). O RMN de próton é útil para detectar a presença de átomos H em um com- 


posto e para identificar os átomos nos quais o hidrogênio está ligado pela observação 
do deslocamento químico ou do acoplamento spin-spin com outro núcleo. 


Os três isótopos de hidrogênio Н, De T possuem grandes diferenças em suas massas ató- 
micas e spin nuclear, que dão origem a mudanças facilmente detectadas no espectro IV, Ra- 
man e RMN de moléculas contendo estes isótopos. 


8.2 Átomos de hidrogênio e íons 


O átomo H possui uma alta energia de ionização (1310 kJ mol”, 13,6 eV) e uma afini- 
dade eletrônica baixa mas positiva (77 KJ mol. A eletronegatividade de Pauling do 
hidrogênio é 2,2. Este valor é similar àqueles do В, С e Si; assim, presume-se que as 
ligações Е-Н envolvendo estes elementos não sejam muito polares. 

O hidrogênio forma compostos com os metais e são referidos como “hidretos me- 
tálicos”; entretanto, somente os compostos dos metais altamente eletropositivos nos 
Grupos 1 e 2 podem ser considerados como contendo o íon hidreto, Н. Quando com- 
binado com os elementos altamente eletronegativos, situados no lado direito da tabela 
periódica, a ligação Е—Н é mais bem identificada como covalente e polar, com o áto- 
mo H carregando uma carga positiva parcial muito pequena. Como pode ser visto a 


Grupo Bloco d 
14/1V > үке a E 
A Na as С t 
SnH, SiH, бен, CH, MnH(CO); CoH(CO), PICIH(PEts), 
15// 
Va 
РН; МН; 
16/1 
IN 
Н,0 HS 
47M Же Кү ‚ 
НЕ НСІ HBr Н! 
| 1 1 1 4 1 i L J 
+16 +12 +8 +4 0 -4 -8 -12 -16 -18 
6 


Figura 8.1 Deslocamentos químicos típicos de RMN-'H, As caixas em cinza agrupam as famí- 
lias dos elementos. Í 


‚жж женат зз зе еее» КЕЕ %%%994%%еөе еее езе вав зе 4...... ...... 


2 Relembre que, no estudo do tratamento mecânico-quântico do oscilador harmônico simples, vimos que a 
А À ч 
frequência vibracional de um oscilador de massa efetiva ц e constante de força k é proporcional a (k/u) °. 
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partir da observação da Figura 8.1, os ácidos fortes possuem sinais de RMN de próton 
fortemente desprotegidos. De acordo com a sua eletronegatividade, ao hidrogênio é 
normalmente designado o número de oxidação —1 quando em combinação com metais 
(como em NaH e AIH,) e +1 quando em combinação com os não-metais (como em 
NH, e НСІ). 

Quando uma descarga de alta voltagem é passada através do gás hidrogênio a bai- 
xa pressão, as moléculas dissociam, ionizam, e recombinam, para formar um plasma 
que contém quantidades espectroscopicamente detectáveis de H, Н", Н; e Н; O cátion 
de hidrogênio livre (НГ. o próton) tem uma razão carga/raio muito grande e assim não 
é surpreendente perceber que ele é um ácido de Lewis muito forte. Na fase gasosa ele 
prontamente ataca outras moléculas e átomos; por exemplo, ele ataca o He para formar 
HeH”. Em fase condensada, H* é sempre encontrado em combinação com uma base de 
Lewis, e sua habilidade em transferir-se entre as bases de Lewis e confere uma função 
especial em química que exploramos em detalhes no Capítulo 5. 

Os cátions moleculares H} e Н; têm somente uma existência transitória em fase 
gasosa е são desconhecidos em solução. Como observado na Seção 3.11, H} tem sido 
detectado no meio interestelar e nas auroras de Urânio, de Júpiter e de Saturno. Suas 
estruturas eletrônicas foram descritas na Seção 3.11, na qual vimos que os dados es- 
pectroscópicos indicam que H3 (g) é um triângulo equilátero. O íon Н; é o exemplo 


mais simples de uma ligação de três centros e dois elétrons (ligação a Зс, 2e), onde três | 


núcleos estão ligados por somente dois elétrons. 


Em combinação com metais, o hidrogênio é fregiientemente considerado um hidreto; com- 
postos de hidrogênio com elementos de eletronegatividade similares possuem baixa pola- 
ridade. 


8.3 Propriedades e reações do di-hidrogênio 

A forma estável do hidrogênio elementar sob condições normais é o di-hidrogénio, Н,, 
mais informalmente e daqui em diante “hidrogênio”. A molécula H, tem uma entalpia 
de ligação alta (436 kJ mol!) e um comprimento de ligação curto (0,74 А). Como pos- 
sui poucos elétrons, as forças entre as moléculas de H, vizinhas são fracas, e a l atmo 
gás condensa a um líquido somente quando resfriado a 20 К. | 


(a) Produção 

O hidrogênio molecular não está presente em quantidades significativas na atmosfera 
da Terra ou em depósitos de gás subterrâneo, mas ele é produzido em quantidades 
enormes para satisfazer as necessidades da indústria. O processo comercial principal 
para a produção do hidrogênio é atualmente a reforma a vapor, a reação catalisada de 


: água e hidrocarbonetos (geralmente metano do gás natural) a altas temperaturas: 


CH,(g) + Н,О(в) 55 CO(g) + ЗН, (8) 
Uma reação similar, mas com coque como agente redutor, é algumas vezes chamada 
de reação de gás de água: 


C(s) + H,0(g) —7©—› CO(g) + Ha (g) 


Esta reação foi uma vez uma fonte primária de H, e ela pode tornar-se importante no- 
vamente quando os hidrocarbonetos naturais forem esgotados. Ambas as reações são 
geralmente seguidas por uma segunda reação, frequentemente chamada de reação de 
deslocamento, na qual a água é reduzida a hidrogênio pela reação com o monóxido de 
carbono: 


CO(2) + Н,О(в) —> CO,(g) + Ho(g) и 
А produção de hidrogênio é frequentemente integrada com processos químicos que ге- 


querem H, como um retroalimentador. Como mostrado no Esquema 8.1, o uso princi- 
pal do hidrogênio é a combinação direta com N, para produzir amônia, a fonte primá- 


NN 


ria de substâncias contendo nitrogênio, plásticos e fertilizantes. Uma outra substância 
principal, o metanol, é produzida pela combinação catalítica de H, e CO. 

Por causa de sua entalpia específica alta,” o hidrogênio é um excelente combustí- 
vel para fogueies grandes. O uso mais geral do hidrogênio como um combustível tem 
sido analisado seriamente desde o início dos anos 70, quando o preço do petróleo su- 
biu rapidamente. Estratégias têm sido planejadas para uma “economia de hidrogênio” 
na qual o hidrogênio é o combustível primário. Um argumento é coletar energia solar 
com células fotovoltaicas e empregar a eletricidade resultante para eletrolisar a água. 
O hidrogênio desta eletrólise seria uma forma de energia solar armazenada, que seria 
queimada como um combustível quando necessário, ou usada como um retroalimen- 
tador em processos químicos. O preço atual do petróleo, do gás natural, e do carvão 
são muito baixos para tornar uma economia de hidrogênio viável, mas a idéia pode ter 
seu dia.* Além da eventual escassez de combustíveis fósseis, quando 0 hidrogênio 
queima ele produz água, que não é tão significativa como gás de estufa como СО,; as- 
sim, uma economia de hidrogênio necessariamente não levaria ao aquecimento global 
que agora parece confrontar-nos.” A disponibilidade de Н, fotoquimicamente produzi- 
do também eliminaria o CO, resultante da reforma a vapor e a reação de deslocamen- 
to. Deste modo. uma primeira etapa para uma economia de hidrogênio pode ser o uso 
de hidrogênio eletrolítico e fotoquímico nas indústrias químicas e petroquímicas. 

Grande par:e do hidrogênio para a indústria é produzido pela reação a alta temperatura 

de H,O con: CH, ou uma reação similar com o coque. Os principais usos do hidrogênio es- 

tão no processamento de combustíveis hidrocarbonetos e na síntese da amônia. 


(b) Reações de hidrogênio 

O hidrogênio molecular reage lentamente com a maioria dos outros elementos, em 
parte por causa de sua entalpia de ligação elevada e conseqiientemente de sua energia 
de ativação alta para a reação. Entretanto, sob condições especiais, as reações são rá- 
pidas. Estas condições incluem: 


1 A ativação da molécula por dissociação homolítica sobre uma superfície metálica 
ou um complexo metálico. 

2. Dissociação heterolítica por uma superfície ou por um íon metálico. 

З Iniciação de uma reação radicalar em cadeia. | 


Dois exemplos de dissociação homolítica são a quimiossorção sobre platina (1) e a 
coordenação ao. átomo de Ir em um complexo (2). O primeiro considera o uso de me- 
tal platina finamente dividida para catalisar a hidrogenação de alcenos e de platina co- 
mo o material de eletrodo usado na redução eletrolítica de H*. O sobrepotencial para a 
formação de H. é muito menor no eletrodo de platina, onde ocorre a quimiossorção 
dissociativa, do que no eletrodo de mercúrio, onde a quimiossorção é desfavorável. Si- 
milarmente, H. prontamente liga ao átomo de Ir em complexos tais como 
[ICICO(PPh,)-] para originar um complexo contendo dois ligantes hidrido (Н): 


H 
РР с PhP, | „С 
pd + H -- ea 
oc N PPh, н“ | Ў pp 
С 
О 


Este tipo de reação é um exemplo de adição oxidativa, na qual o centro metálico so- 
fre um aumento formal no número de oxidação quando o reagente soma-se a ele. A 


beresseosovssoseeos tesessooseseerocssossecsossnesonsnons СОТОНА ‚зев, .... 


З А entalpia especíica 6 a entalpia de combustão de uma amostra dividida pela massa da amostra; a ental- 
pia específica do hidrogênio é 142 kJ y; a de um hidrocarboneto típico é de 50 kJ g”. 
* Pesquisa sobre г geração de hidrogênio por métodos fotoquímicos avançados está descrita ет М. Grázel 
(ed.), Energy resources through photochemistry and catalysis. Academic Press, New York (1983). 

Um gás de езїла é uma espécie na atmosfera relativamente transparente à radiação incidente ultravioleta 
e visivel do Sol, mas absorve a radiação infravermelha. Ele atua como um vidro em uma estufa e a atmosfera 
torna-se aquecida. 
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adição oxidativa de H, é comum para complexos de Rh(1), de Ir(1) e de Р(0). Há mui- 
tos hidreto-complexos do bloco d, alguns dos quais são formados pela oxidação oxi- 
dativa; e eles são discutidos em detalhes no Capítulo 16. 

Uma molécula de Н, pode coordenar-se a um átomo metálico sem clivagem da li- 

gação H—H'º O primeiro composto a ser sintetizado foi [W(CO),(H, ХР Рг,),](3), on- 

de 'Pr simboliza isopropil, —CH(CH,),, e bem mais de cem compostos deste tipo ago- 
ra são conhecidos. A importância destes compostos é que eles fornecem exemplos с> 
espécies intermediárias entre H, molecular e o hidreto-complexo. Cálculos de orbital 
molecular indicam que a ligação pode ser considerada em termos da doação de densi- 
dade eletrônica da ligação Н—Н para um orbital vazio do metal d e uma retrodoação 
п simultânea para o orbital o * de H, (4). Este padrão de reação é similar àquele de СО 
e eteno com átomos metálicos (Seções 7.6 e 17.3). A retrodoação da densidade eletrô- 
nica do metal a um orbital o * no H, está compatível com a observação de que'a liga- 
ção Н--Н é clivada quando o centro metálico torna-se rico em elétrons por ligantes al- 
tamente básicos. Nenhum complexo de di-hidrogênio é conhecido para os primeiros 
elementos do bloco d (Grupos 3. 4 е 5), para o bloco fou para os metais do bloco р. 

Um exemplo de dissociação heterolítica é a reação de H, com uma superfície de 
ZnO, que parece produzir um hidreto ligado a Zn(11) e um próton ligado a O: 


Zn — O — Zn — O 
AEII 


H 2 + Zn о en a й 
ОАЕ 


Esta reação acredita-se estar envolvida na hidrogenação catalítica de monóxido de car- 
bono a metanol 
CO(g) + 2Н,(8) 2% CH,OH(g) 


que é realizada em uma escala mundial muito grande. Um outro exemplo é a seqiiên- 
cia: 


Hg) + Cu” (ag) ——> [CuH] (aq) + H'(aq) ——> Cu(s) + 2H*(aq) 


que é importante na redução hidrometalúrgica de Cu” (Seção 6.1). О intermediário 
[Сон]: tem somente uma existência transitória. 

O mecanismo radicalar de cadeia considera as reações iniciadas térmica e fotoqui- 
micamente entre H, e os halogénios. A iniciação é por dissociação térmica ou fotoquí- 
mica das moléculas de di-halogénio para originar átomos que atuam como propagado- 
res radicalares: 


Iniciacáo: Br, — et Вг: + -Br 
Propagação: Br+H, ---> HBr+H- 
H.+Br, — > HBr + Br 


A energia de ativação para o ataque do radical é baixa porque uma nova ligação é for- 
mada à medida que uma ligação é perdida. Assim, uma vez iniciada, a formação ou o 
consumo de radicais é auto-sustentável e a produção de HBr é muito rápida. А termi- 
nação da cadeia ocorre quando os radicais recombinam: 


Terminação: H-+-H — H, Вг “Вг — Br, 


A terminação torna-se mais importante para o final da reação quando as concentrações 
de H, e de Br, são baixas. 


O hidrogênio molecular é ativado pela dissociação sobre uma superfície metálica ou pela 
formação de um complexo metálico. As reações de radical em cadeia são comuns na rea- 
ção do hidrogênio com o oxigênio e os halogênios. 2 


ê Uma abordagem informativa desta descoberta e suas aplicações é fornecida ет G. Kubas, Acc. Chem. 
Res. 21, 120 (1988) e a detecção de complexos di-hidrogênio por RMN está descrita por R.H. Crabtree, Acc. 
Chem. Res. 23, 95 (1990). 
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A classificação de compostos de hidrogênio 


A Figura 8.2 resume a classificação dos compostos binários de hidrogênio e sua distri- 
buição na tabela periódica. O ponto principal desta classificação é enfatizar as tendên- 
cias principais nas propriedades. De fato, há uma graduação de tipos estruturais, e al- 
guns elementos formam compostos com hidrogênio que não se enquadram estritamen- 
te em nenhuma categoria. As três classes de compostos de hidrogênio binário que con- 
sideraremos são: 


1 Compostos moleculares, compostos binários de um elemento e hidrogênio na 
forma de moléculas individuais, discretas. 

2 Hidretos salinos. sólidos não-voláteis, eletricamente não-condutores e cristalinos. 

3 Hidretos metálicos, sólidos náo-estequiométricos e eletricamente condutores. 


1 2 13411. 14/1V 


ү 


1 Salino Е Metálico ИШ Intermediário 


Figura 8.2 Classificação de compostos binários de hidrogênio dos elementos do bloco s, p, e 
а. Embora alguns elementos do bloco а, como ferro е rutênio, não formam hidretos binários, eles 
formam complexos metálicos contendo o ligante hidreto. 


Molecular 


8.4 Compostos moleculares 


Compostos moleculares de hidrogênio são comuns para os неш: eletronegativos 
dos grupos 13/1 ao 17/VII, г exemplos incluem В,Н,, CH, NH,, H,O e HF. 


(a) Nomenclatura e classificação 


Os nomes sistemáticos dos compostos moleculares de hidrogênio são formados a par- 
tir do nome do elemento e o stilfixo —ano, сото em fosfano para PH,. Entretanto, os 
nomes mais tradicionais, como fosfina e sulfeto de hidrogênio (Н,5, sulfano) ainda são 
amplamente usados (Tabela 8.2). Os nomes não-sistemáticos amônia e água são uni- 
versalmente usados ao invés de seus nomes sistemáticos azano e oxidano. 

É adequado classificar compostos moleculares de hidrogênio em três categorias: 


1 Em um composto com número de elétrons exatos, todos os elétrons de valência 
do átomo central estão envolvidos nas ligações. 

2 Em um composto deficiente em elétrons, há poucos elétrons para que possa ser 
escrita uma estrutura de Lewis para a molécula. 

3 Em um composto rico em elétrons, há mais pares eletrônicos no átomo central do 

` que o necessário para a formação da ligação. j 


/ 


Os hidrocarbonetos. como metano e etano, são compostos com número de elétrons 
exatos; assim também são o silano, SiH,, e o germano, GeH,. Todas estas moléculas 


Тал 


sv 16m 171 ¡He 
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Tabela 8.2 Alguns compostos de hidrogênio molecular 


Grupo Fórmula Nome tradicional Nome IUPAC 

1341 BAH, Diborano Diborano(6) 

14ЛУ CH, Metano Metano 
бін, Silano Silano 
GeH. Germano Germano 
SnH. Estanano Estanano 

15N NH, Amónia Azano 
PH, Fosfina Fosfano 
AsH, Arsina Arsano 
SbH, Estibina Estibano 

16/V) H,O Água Oxidano 
H,S Sulfeto de hidrogênio Sulfano | 
Н,бе Seleneto de hidrogênio Selano 
Hole Telureto de hidrogênio Telano 

17/VI! HF Fluoreto de hidrogênio Fluoreto de hidrogênio 
НСІ Cloreto de hidrogênio Cloreto de hidrogênio 
HBr Brometo de hidrogênio Brometo de hidrogênio 
HI lodeto de hidrogênio lodeto de hidrogênio 


são caracterizadas pela presença de ligações de dois centros, dois elétrons (ligações 
2с,2е) e a ausência de pares solitários no átomo central. 

O diborano, B,H, (5) é um exemplo de um composto deficiente em elétrons. Sua 
estrutura de Lewis requereria no mínimo 14 elétrons de valência para manter os oito 
átomos juntos, mas a molécula possui somente 12 elétrons de valência. A explicação 
mais simples de sua estrutura é a presença de ligações 3с,2е В--Н--В atuando como 
pontes entre os dois átomos B; assim, dois elétrons podem ajudar a manter os três áto- 
mos. Compostos de hidrogênio deficientes em elétrons são comuns para o boro e o alu- 
mínio. 

Compostos ricos em elétrons são formados pelos elementos do grupo 15/V até o 
17/VII. A amônia. NH,. com um par solitário no nitrogênio, e a água, H,O, com dois 
pares solitários no oxigênio, são exemplos. Estes tipos de moléculas geralmente exi- 
bem basicidade de Lewis. Por exemplo, o composto rico em elétrons a trimetilamina, 
N(CH,),, reage com trifluoreto de boro para formar o complexo ácido-base de Lewis 
trimetilamina trifluoroborano, (H,C),NBF,. Os haletos de hidrogênio, HF, НСІ, HBr e 


HI, são um outro grupo importante de compostos ricos em elétrons. 


Compostos moleculares de hidrogênio são classificados como ricos em elétrons, com nú- 
meros de elétrons exatos, ou deficientes em elétrons, como descrito acima. 


(b) Aspectos gerais das propriedades 


As formas dos compostos com número de elétrons exatos e dos ricos em elétrons po- 
dem ser previstas pelas regras RPECV (Seção 3.3). Então, CH, é tetraédrico (6), NH, 
é piramidal (7), H,O é angular (8), e HF necessariamente é linear. Entretanto, as regras 
simples de RPECV não indicam a mudança considerável no ângulo de ligação entre 
NH, e seu análogo mais pesado, ou entre H,O e seus análogos do Grupo 16/VI. Como 
observado na Tabela 8.3, os ângulos de ligação em NH, е Н.О são levemente menores 
do que o ângulo tetraédrico, mas para seus análogos mais pesados o ângulo de ligação 
é tão pequeno quanto 90º. - 

Uma сопѕедйёпсіа importante da presença simultânea de átomos altamente ele- 
tronegativos (М, O e F) e pares solitários em compostos ricos em elétrons é a possibi- 
lidade de formar ligações de hidrogênio. Uma ligação de hidrogênio consiste de um 
átomo H entre átomos de elementos não-metálicos mais eletronegativos. Esta defini- 
ção inclui as ligações de hidrogênio amplamente reconhecidas М--Н--МеО--Н--О, 
mas exclui as pontes В—Н—В nos hidretos de boro, porque о boro não é mais eletro- 
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Tabela 8.3 Ángulos de ligação (em graus) para os compostos de hidrogênio dos Grupos 15Л/ 


e 16/VI H 

N 
NH, 106,6 H,O 104,5 ДЕ 
РН, 93,8 HS 92,1 a 
AsH, 91,8 H,Se 91 PA 
SbH, 91,3 нде 89 Ea 
Fonte: A.F. Wells, Structural inorganic chemistry, Oxford University Press (1984). ; Н N 
negativo do que o hidrogênio. A definição também exclui as uniões W—H—W em > F 
[(0C);WHW(CO),], o tungstênio é um metal.” O conceito de ligação de hidrogênio ТИ 
originou-se da observação de permissividades relativas da água е de fluidos similares 4 
normalmente não elevados. * Evidência notável рага а ligação de hidrogênio é forne- 3 x 
cida pelas tendências nos pontos de ebulição, que são normalmente elevados para mo- `н 
léculas fortemente ligadas por ligação de hidrogênio, como água, amônia, e fluoreto ON F 


de hidrogênio (Figura 8.3). Uma evidência mais persuasiva para a ligação de hidrogê- 
nio vem do dado estrutural, tal como a estrutura de rede aberta do gelo (Figura 8.4), a 
existência de cadeias em HF sólido (9) que sobrevivem parcialmente mesmo no vapor, 9 (НЕ), 
e o local dos átomos de hidrogênio em sólidos pelas técnicas de difração е ММА. Co- 
mo indicado pelas tendências no ponto de ebulição, Н,5, РН,, НСІ, os compostos de 
hidrogênio mais pesados do bloco p não formam ligações de hidrogênio fortes. 
Embora as ligações de hidrogênio sejam muito mais fracas do que as ligações con- 
vencionais (Tabela 8.4), elas têm conseqiiências importantes para as propriedades de 
compostos de hidrogênio ricos em elétrons do Período 2, incluindo suas densidades, 
viscosidades, pressões de vapor, e caráter ácido-base. A ligação de hidrogênio é pron- 
tamente detectada pelo deslocamento a números de onda mais baixos e pelo alarga- 
mento das bandas de estiramento Е—Н no espectro de infravermelho (Figura 8.5). A 
maioria das ligações de hidrogênio são fracas. Nestes casos, o átomo H não está a meio 
caminho entre os dois núcleos, mesmo quando os átomos unidos mais pesados são 
idênticos. Por exemplo, o íon ІСІНСІТ é linear mas o átomo H não está a meio cami- 
nho entre os átomos СІ (Figura 8.6). Em contraste, o íon bifluoreto, [ЕНЕ], possui 
uma ligação de hidrogênio forte e.o átomo Н encontra-se a meio caminho entre os áto- 
mos F; a separação F—F (2,26 А) é significantemente menor do que duas vezes o raio 
de van der Waals do átomo F (2 x 1,35 А). 


100r HO 


çãofC 
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T 
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Ponto de ebuli 


2 —200 
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Figura 8.3 Pontos de ebulição normais dos compostos binários de hidrogênio do bloco p. 


Doces ea canas aa sas оороо ron rr raro кеа жете езеж еее жа» ‚сазе өзгеге. ажа зеке еее етте» . 


7 Entretanto, mesmo embora o tungstênio seja um metal, ele é mais eletrofegativo do que o hidrogênio na 
escala de Pauling. 


Figura 8.4 А estrutura do gelo. As esferas 


é W.M. Latimer е W.H. Rhodebush, J. Am. Chem. Soc. 42, 1635 (1912). Levou muitos anos após esta publi- grandes representam qs átomos de O; os 
cação para o significado total de ligação de hidrogênio ser apreciado. átomos de H encontram-se nas linhas unin- 
9 W.C. Hamilton e J.A Ibers, Hydrogen bonding in solids. W.A. Benjamin, New York (1968); J. Emsley, Chem. do os átomos de O. 


Soc. Rev. 9, 91 (1990). 
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Figura 8.5 Espectro infravermelho do 2- 
propanol(isopropanol). Na curva superior, о 
2-propanol está presente como moléculas 
não-dissociadas em solução diluída. Na cur- 
va inferior, o álcool puro está associado atra- 
vés de ligações de hidrogênio. A associação 
abaixa a frequência e alarga a banda de ab- 
sorção do estiramento О-Н. (De М.В. Col- 
thup, L.H. Daly, e S.E. Wiberley, Introduction 
to infrared and Raman spectroscopy. Acade- 
mic Press, New York (1975).) 
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Figura8.6 A variação da energia potencial 
com a posigáo do próton entre dois átomos 
na ligagáo de hidrogénio. (a) A característica 
de potencial mínimo duplo de uma ligação 
de hidrogênio fraca. (b) A característica de 
potencial simples mínimo da ligação de hi- 
drogênio forte em (ЕНЕТ. 


Tabela 8.4 Comparação das entalpias de ligação de hidrogênio com as entalpias de ligação 
covalente Е--Н correspondente (kJ mol") 


Ligação de hidrogênio (--:) Ligação covalente (—) 


HS—H...SH, 7 S—H 363 
H2N—H---NH, 17 N—H 386 
HO—H---OH, 22 О-Н 464 
F—H..F—H 29 F—H 565 
HO—H...cI” 55 СІ-Н 428 
Е..Н...Е- 165 Е--Н 565 


As estruturas de complexos ligados por ligação de hidrogênio foram observadas 
em fase gasosa pelo uso de espectroscopia de microonda. 'º Para uma primeira aproxi- 
mação, a orientação do par solitário de compostos ricos em elétrons insinuado pela 
teoria RPECV mostra boa concordância com a orientação do HF (Figura 8.7). Por 
exemplo, HF está orientado ao longo do eixo triplo de NH, e PH,, fora do plano H,O 
em seu complexo com H,O. e fora do eixo HF no dímero HF. As determinações da es- 
trutura cristalina simples por raios X frequentemente mostram os mesmos padrões, co- 
mo por exemplo na estrutura do gelo e em HF sólido, mas as forças de empacotamen- 
to em sólidos podem ter uma influência forte na orientação da ligação de hidrogênio 
relativamente fraca. 

Uma das manifestações mais interessantes da ligação de hidrogênio é a estrutura 
do gelo. Há sete fases diferentés mas somente uma а baixas pressões. A fase familiar a 
baixa pressão do gelo cristaliza em uma célula unitária hexagonal com cada átomo de 
O rodeado tetraédricamente por outros quatro. Estes átomos de O são unidos por liga- 
ções de hidrogênio com ligações O—H---O e O... H—O distribuídas em grande parte 
aleatóriamente através do sólido. À estrutura resultante é totalmente aberta, que expli- 
ca a densidade do gelo sendo menor do que a da água. Quando o gelo funde, a rede de 
ligações de hidrogênio colapsa parcialmente. 

A água também pode formar hidro-claratos, consistindo de gaiolas ligadas por 
hidrogênio de moléculas de água rodeando íons ou moléculas estranhas. Um exemplo 
é o hidro-clarato de composição Cl, (H,O); ,; (Figura 8.8). Nesta estrutura, as gaiolas 
com átomos de O definindo seus vértices consiste de um poliedro de 14 faces e de 12 
faces na razão 3:2. Estes átomos de O são unidos por ligações de hidrogênio e molé- 
culas de Cl, ocupam os interiores do poliedro de 14 faces. Hidro-claratos similares são 
formados a pressões elevadas e temperaturas baixas com Ar, Xe e CH,, mas nestes ca- 
sos todo o poliedro parece estar ocupado. Além de suas estruturas interessantes — que 
ilustram a organização que podem ser imposta pela ligação de hidrogênio - os hidro- 
claratos frequentemente são usados como modelos para o modo no qual a água parece 
tornar-se organizada ao redor de grupos não-polares, como em proteínas. Hidro-clara- 
tos de metano ocorrem na Terra a altas pressões, e é estimado que quantidades enorme 
de gás natural estão presos nestas formações. 

Alguns compostos iônicos formam hidro-claratos nos quais o ânion está incorpo- 
rado na rede por ligação de hidrogênio. Este tipo de clarato é particularmente comum 
com a ligação de hidrogênio muito forte nos receptores de F e ОН. Um exemplo é 
N(CHy),F - 4H,0. 

Compostos de hidrogênio de não-metais eletronegativos com no mínimo um par solitário 

fregiientemente associam-se através de ligações de hidrogênio; água, gelo e hidro-claratos 

são exemplos principais desta associação. 


8.5 Hidretos salinos 


Os hidretos do Grupo 1 possuem estruturas de sal-gema, e os hidretos do Grupo 2 pos- 
suem estruturas cristalinas iguais ás de alguns haletos de metais pesados (Tabela 8.5). Es- 


*º A.C. Legon е D.J. Millen, Acc. Chem. Res. 20, 39 (1987), descrevem as estruturas de dímeros em fase ga- 
sosa ligados por hidrogênio e a interpretação simples de sua origem eletrônica. 
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tas estruturas (e suas propriedades químicas) sto s Siso 
hidrogênio dos elementos do bloco s como хай 
H determinado pela difração de raios N varia d- 
ampla variabilidade reflete a perda de controle que 
bre seus dois elétrons vizinhos e a resultante ай 

Os hidretos salinos são insolúveis em solv 
dissolvem em haletos álcalis fundidos. A eleiró!: 
duz gás hidrogênio no ánodo (o sítio de oxidação»: 


шо. Os raios iônicos do 
а БАЧА em СН. Esta 
тра do próton possui so- 
iade do H. 

0803 comuns, mas eles 
ões de sal fundido pro- 


2 Н (fundido) > Hi(g) + Ze” 


Esta reação fornece evidência química para a exisióno! i А reação de hidretos sa- 


linos com água é perigosamente vigorosa: 


NaH(s) + Н,О() — H, (g) + NaOH(ag) 


Realmente, hidreto de sódio finamente dividido pode infiuinar-se se for deixado ex- 
posto à umidade do ar. Tais fogos são difíceis de Siiner porque até mesmo о dióxi- 
do de carbono é reduzido quando ele entra em со: оға idretos metálicos quentes 
(água, naturalmente, forma até mais hidrogênio i Ғы eles podem ser cobertos 
com um sólido inerte, tal como areia. À reação ent metálicos e a água é em- 
pregada no laboratório para remover traços de йем mies e de gases inertes, со- 
mo nitrogênio e argônio: 


СаН (5) + 2 H,0(g) — Са(ОН).() + 2H (g 


: «to é о mais barato dos hidretos 
ш de manusear. Quantidades 
nesta forma porque a reação 


O hidreto de cálcio é preferido nesta aplicação porų 
salinos, e está disponível na forma granulada, que é fi 
grandes de água não seriam removidas de um soiv 
fortemente exotérmica envolve o hidrogênio inflamivel. 

А ausência de solventes convenientes limita o uso de } 
tes, mas este problema é parcialmente superado peia dis 
merciais de NaH finamente dividida em óleo.” Os 


idretos salinos como reagen- 
bilidade de dispersões co- 
e metais alcalinos sáo rea- 


ventes orgánicos polares e deste modo um agente redutor útil e fonte de fons hidretos: 
NaH(s) + B(CH,)y(e) --> Na[HB(C,H,),](e0) 


onde et simboliza solução em dietil éter. 


Compostos de hidrogênio de metais eletropositivos po ser considerados hidretos metá- 
licos, МҰН”; adequadamente, eles liberam H, em сетей com ácidos e transferem H aos 
eletrófilos. 


Tabela 8.5 Estruturas dos hidretos do bloco s 


Composto 


LiH, NaH, KH, RbH, CsH 
MgH, E МЕ 
Сан,, SrH,, Ван, 


Fonte: A.F. Wells, Structural inorganic chemistry, Oxford Әлі 
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"Até mesmo hidretos metálicos alcalinos finamente dividida 
um alquil metálico e hidrogénio: P.A.A. Klusener, L. Brandsma, + 
Friedl, e R. Pi, Angew. Chem., Int. Ed. Engl. 25, 455 (1986). 


ser preparados a partir de 
P. von Rague Schleyer, T. 


ЕЕ 


“Figura 8.7 А orientação de pares solitários 


como indicado pela teoria ВРЕСУ (esquer- 
da), comparado com a estrutura do complexo 
em fase gasosa ligado por ponte de hidrogê- 
nio com HF (direita). (Após A.C. Legon е D.J. 
Milien, Acc. Chem. Res. 20, 39 (1987).) 


Figura 8.8 As gaiolas de moléculas de 
água em hidroclaratos, como СІ, (H,O); „з. 
Cada intersecção é a localização de um áto- 
mo O, e os átomos Н encontram-se nas li- 
nhas unindo esses átomos O. Dois poliedros 
de 14 faces centrais estão cerca de 80% ocu- 
pados por Cl,. 
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8.6 Hidretos metálicos 


Hidretos metálicos náo-estequiométricos são formados por todos os metais do bloco 4 
dos Grupos 3, 4, e 5 e pelos elementos do bloco f (Figura 8.9). Entretanto, o único hi- 
dreto do Grupo 6 é o CrH, e nenhum hidreto é conhecido para os metais dos Grupos 7, 
8 e 9 que não pertencem a ligas. Entretanto, alegações foram feitas de que o hidrogê- 
nio dissolve em ferro a pressão muito alta, e que o hidreto de ferro é abundante no cen- 
tro da Terra. A área da tabela periódica coberta pelos grupos 7 ao 9 é algumas vezes re- 
ferida como a lacuna do hidreto, porque poucas ou nenhuma combinação de metal- 
hidrogênio binária estável é formada por estes elementos. 

Os metais do Grupo 10, especialmente o níquel e a platina, frequentemente são 
usados como catalisadores de hidrogenação onde a formação de hidretos na superfície 
está envolvida (Seção 17.5). Entretanto, de forma um pouco surpreendente, a pressões 
moderadas somente a platina forma uma fase estável; sua composição é ран,, сот 
x< 1. О níquel forma fases de hidreto a pressões muito elevadas mas a platina não for- 
ma nenhuma. Aparentemente, a entalpia da ligação Р-Н é suficientemente grande 
para romper a ligação Н--Н, mas não compensa a perda da ligação Pt—Pt, que ocor- 
reria na formação de um hidreto de platina. De acordo com esta interpretação, as en- 
talpias de sublimação que refletem as entalpias da ligação М--М aumentam na ordem 
Ра (378 KJ mol" < Ni (430 kJ mol” < Pt (565 kJ mol”). 

A maioria dos hidretos são condutores metálicos (por isso seu nome) e possuem 
composição variável. Por exemplo, a 550°C um composto ZrH, existe no intervalo de 
composição de ZrH, а ZrH, z5: ele tem a estrutura da fluorita (Figura 2.13) com um 
número variável de sítios de ánion desocupados. A estequiometria e a condutividade 
metálica variável destes hidretos podem ser entendidas em termos de um modelo, on- 
de a banda de orbitais deslocalizados responsável pela condutividade acomoda os elé- 
trons fornecidos pelos átomos de H que estão chegando. Neste modelo, os átomos de 
H, assim como os átomos metálicos, assumem posições de equilíbrio neste mar de elé- 
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4 
Figura 8.9 Hidretos formados por elementos do bloco де f. As fórmulas são estequiometrias li- 
mites baseadas no tipo estrutural. Em muitos casos elas não são atingidas. Por exemplo, PdH, 
nunca atinge x = 1. (De G.G. Libowitz, Solid state chemistry of the binary metal hydrides. Benja- 
min (1965).) 
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trons. Аз condutividades dos hidretos metálicos tipicamente variam com o conteúdo 
de hidrogênio, e esta variação pode estar correlacionada com a extensão na qual а ban- 
da de condução é preenchida ou esvaziada à medida que o hidrogênio é adicionado ou 
removido. Então, CeH, , é um condutor metálico, enquanto que Сен; (onde há uma 
banda de condução cheia) é um isolante. 

А propriedade notável de muitos hidretos metálicos é a mobilidade elevada do hi- 
drogênio a temperaturas levemente elevadas. Esta mobilidade é utilizada na ultrapuri- 
ficação de Н. por difusão através de um tubo de liga de paládio-prata (Figura 8.10). A 
mobilidade elevada do hidrogênio que eles contêm, e sua composição variável, tam- 
bém tornam os hidretos metálicos meios potenciais para armazenar hidrogênio. Então 
o composto intermetálico LaNi, forma uma fase de hidreto com uma composição-li- 
mite LaNi,H,. e nesta composição ele contém uma maior densidade de hidrogênio do 
que H, líquido. Um sistema menos oneroso com a composição FeTiH, (x < 1,95) está 
agora disponível comercialmente para armazenar hidrogênio a pressão baixa e ele tem 
sido testado como uma fonte de energia em testes de veículos. 


Hidretos metálicos binários não-estáveis são conhecidos para os metais do Grupo 7 até o 
9. Hidretos metálicos possuem condutividade nerale e em muitos o hidrogênio é bastan- 
te móvel, 


Exemplo 8.1 “Correlacionando a classificação e as propriedades dos 
compostos de hidrogênio. 

Classifique os compostos PH,, CsH, B,H, e discuta suas prováveis propriedades físi- 
cas. Para os compostos moleculares, especifique sua subclassificação (deficiente em 
elétrons, com número de elétrons exatos, ou rico em elétrons). 


Resposta: O CsH é um composto de um elemento do Grupo 1, e assim deverá ser um 
hidreto salino dos metais do bloco s. Ele é um isolante elétrico com a estrutura de sal- 
gema. Semelhante aos compostos de hidrogênio de outros elementos do bloco p, os hi- 
dretos PH, e B,H, são moleculares, com massas molares baixas e volatilidades altas. 
De fato eles são gases, sob condições normais. A estrutura de Lewis indica que PH, 
possui um par solitário no átomo de fósforo e que deste modo ele é um composto mo- 
‚ lecular rico em elétrons. Como observado no texto (ver também Seção 3.12). о dibo- 
rano é um composto deficiente em elétron. 


Coe se ce rro raro raororaracrn o... ‚жекке еж rr rro rr rr ве ышы ө е ес ее ес еее DON O AU Uso rro o 


Teste seus conhecimentos 8.1 Dê as equações balanceadas (ou NR, 
para nenhuma reação) para (a a) Ca + Ho, (b) NH, + BF,, (с) ШОН + Н,. 
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Síntese e reações dos compostos de hidrogênio 


Muitas das propriedades químicas dos compostos de hidrogênio podem estar relacio- 
nadas às tendências periódicas em suas estabilidades termodinâmicas 2 em suas pola- 
ridades (especificamente, se a carga parcial no hidrogênio é Н ou H®). Além disso, 
as reações em cadeia radicalares menos previsíveis, mas importantes, têm papel prin- 
cipal nas reações em fase gasosa do hidrogênio com o oxigênio e com os halogênios. 


8.7 Estabilidade e síntese 

Uma energia de formação de Gibbs negativa é um sinal de que a combinação direta do 
hidrogênio e um elemento pode ser a rota sintética preferida para um composto de hi- 
drogênio. Quando um composto é termodinamicamente instável com respeito a seus 
elementos, uma rota sintética indireta de outros compostos frequentemente pode ser 
encontrada, mas cada etapa em uma rota indireta deve Ser termodinamicamente favo- 
rável. Nosso objetivo principal, nesta seção, é conduzir a intuição para indicar quais 
reações são prováveis de ser termodinamicamente favoráveis. 


Hidrogênio 
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Figura 8.10 Diagrama esquemático de um 
purificador de hidrogênio. Por causa de uma 
pressão diferencial e da mobilidade de áto- 
mos de H em paládio, o hidrogênio difunde- 
se através do tubo da liga de paládio-prata 
como átomos de H, mas as impurezas não. 
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Entalpia de 
ligação 
4 


Figura 8.11 Entalpias de ligação média 
(em kilojoules por mol, a 298 K). 


(a) Aspectos termodinâmicos 

Às energias de formação de Gibbs-padrão dos compostos de hidrogênio dos elemen- 
tos dos blocos s e p revelam uma variação regular na instabilidade (Tabela 8.6). Com 
exceção do BeH,, para o qual dados confiáveis não estão disponíveis, todos os hidre- 
tos do bloco s são exergônicos (АС < 0) e deste modo termodinamicamente estáveis 
com respeito a seus elementos à temperatura ambiente. A tendência é irregular no Gru- 
po ІЗЛП. onde somente AIH, é exergônico. Em todos os outros grupos do bloco р, os 
compostos de hidrogênio dos primeiros membros dos grupos (CH., NH,, H,O e HF) 
são exergônicos, mas os compostos de hidrogênio tornam-se progressivamente menos 
estáveis quando descemos no grupo. Esta tendência geral na estabilidade é grandemen- 
te um reflexo do decréscimo da força da ligação E—H quando descemos em um gru- 
po no bloco p (Figura 8.11). As ligações fracas formadas pelos elementos mais pesa- 
dos frequentemente são atribuídas à pequena sobreposição entre o orbital Hls, relati- 
vamente compacto, e os orbitais s e p, mais difusos dos átomos mais pesados nesses 
grupos. Os membros mais pesados tornam-se mais estáveis, indo do Grupo 1АЛУ até 
os halogênios. Por exemplo, SnH, é altamente endergônico enquanto que HI é pouco. 


A formação de compostos entre H, e os metais dos Grupos 1 e 2, exceto Be, é termodina- 
тісатенге favorável. Descendo em ит grupo no bloco р, as forças de ligação elemento- 
hidrogênio decrescem e os hidretos dos elementos mais pesados tornam-se termodinami- 
camente instáveis. 


Tabela 8.6 Energia de formação de Gibbs-padrão, A,G*/(kJ mol"), de compostos de 
hidrogênio binários dos blocos se ра 25°С 


Grupo 

1 2 13 14 15 16 17 
Período 1 1 Ш Iv Vo МІ vil 
2 Lin(s) BeH(s) ВБ) Сн) МН;(9) H20(1) HF(g) 

—68.4 (+20) +86,7 -50,7 -16,5 —237,1 273,2 
3 Маң) МӘН,(5) АН, бін (0) РН.) H2S(9) HCl(g) 

-33,5 -35,9 (-1) +56,9 +13,4 -33,6 -95,3 
4 КН(ѕ)  CaH(s) Gas) бен) АвН/ф HSe(g) HBr(g) 

(-36) -147,2 >0 +113,4. --68,9 +15,9 -53,5 
5 RoH(s) 51Н.(5) SnHg)  SbHa(g)  HzTe(g)  Hi(g) 

(-30) (141) +188,3 +1478 >0 +1,7 
6 CsH(s) BaH,(s) 

(-32) (-140) 


Dados de J. Phys. Chem. Ref. Data 11, Supplement 2 (1982). Os valores entre parênteses são baseados nos 
dados de АН? dessa fonte e as contribuições de entropia estimadas pelo método de W.M. Latimer, р. 359 de 
Oxidation potentials. Prentice Hall, Englewood Cliffs, NJ (1952). 


(b) Síntese 
Há trés métodos comuns para sintetizar compostos binários de hidrogénio: 
1 Combinação direta dos elementos: 
2 E + H.(2) — 2EH 
2. Protonação de uma base de Вгопѕіеа: 
E + H.O(ag) — ЕН + OH 
3 Metátese (dupla troca) de um haleto ou pseudo-haleto com um hidreto:'* 


ЕН -EX —S EX + EH ; 


12 Um pssudo-haleto é um íon diatômico ou poliatômico que se assemelha quimicamente а um íon haleto. 
Os pseudo-ha'etos incluem SCN” e CH,¿O”; ver Seção 12.3. 
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Em tais as equações gerais, o símbolo E também poderia representar um elemento com 
valência mais alta, com mudanças correspondentes de detalhes nas fórmulas e nos nú- 
meros estequiométricos. 

Um exemplo de uma síntese direta é a reação de H, com um elemento. Este méto- 
do é usado comercialmente para a síntese de compostos que possuem energias de for- 
mação de Gibbs negativas, incluindo NH, e os hidretos de lítio, de sódio e de cálcio. 
Entretanto. em alguns casos, as condições forçadas (pressão alta, temperatura alta е 
um catalisador) são necessárias para superar a cinética desfavorável. A temperatura al- 
ta usada para a reação de lítio é um exemplo: ele funde e conseqiientemente ajuda a 
quebrar a camada da superfície de hidreto que, caso contrário, o passivaria. Este incon- 
veniente é evitado em muitas preparações em laboratório adotando-se uma das rotas 
de síntese alternativa, que também pode ser usada para preparar compostos com ener- 
gias de formação de Gibbs positivas. АЕ. 

Um exemplo de protonação de uma base de Brgnsted, tal como um íon nitreto, é: 


Li,N(s) + 3H,00) --- 3LiOK(aq) + МН, (е) 


O nitreto de lítio é muito caro para a reação ser aproveitada na produção comercial de 
NH,, mas é muito útil no laboratório para a preparação de ND,. O sucesso da reação de- 
pende do doador de próton ser mais forte do que o ácido conjugado do ânion Nº (NH, 
neste caso). А água é um ácido suficientemente forte para protonar a base muito forte 
М”, mas um ácido mais forte, como H,SO,, é necessário para protonar a base fraca СГ: 


NaCI(s) + H,SO,(1) — NaHSO,(s) + HCI(g) 
A síntese por uma reação de metátese é: 
LiAIH, + SiCl, ——> LiAICI, + SiH, 


Esta reação envolve (no mínimo formalmente) a troca de íons СІ por íons Н na esfe- 
ra de coordenação do átomo de Si. Os hidretos dos elementos mais eletropositivos 
(ТАН, NaH e [AlIH,]) são fontes mais ativas de Н. As fontes favoritas são freqiiente- 
mente os íons [AIH,] e [BH,] em sais como LiAIH, (“hidreto de lítio e alumínio”; 
mais formalmente lítio tetraidridoaluminato) e NaBH, (“borohidreto de sódio”, for- 
malmente tetraidridoborator de sódio) que são solúveis em solventes de éter (como 


CH,0C,H,.OCH;) que solvata o íon de metal alcalino. Destes complexos aniónicos, 


[A1H,]' é o doador de hidreto mais forte. 


Ав rotas gerais para os compostos de hidrogênio são a reação direta de Н, e o elemento, а 
protonação de ánions não-metálicos, e а matátese entre uma fonte de hidreto e um haleto 
ou pseudo-haleto. 


8.8 Padrões de reação de compostos de hidrogênio 
Três tipos de reação podem levar à cisão de uma ligação Е--Н: 
1 Clivagem heterolítica por transferência de hidreto: 
EH SE +H 
2 Clivagem homolítica: 
EH SS Е.+Н. 
3 Clivagem heterolítica por transferência de próton: 
EH —S E +H 
UmíonH ou Н“ é improvável de ser formado em reações que acontecem em solução. 
Ao contrário, o íon é transferido via um complexo que envolve uma ponte de hidrogê- 
nio. Experimentos detalhados são necessários para estabelecer quais destes três pro- 


cessos primários ocorrem na prática. Por exemplo, qualquer um deles pode permitir a 
adição de EH em uma ligação dupla: 
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E H 


E—H+H,0 == СН, —> H,0 — CH, 


Entretanto. há alguns padrões de comportamento que no mínimo sugerem que um de- 
les é provável de ocorrer; discutimos sobre eles na próxima seção. 


(a) Clivagem heterolítica e caráter hidrídico 


Compostos com caráter hidrídico reagem vigorosamente com ácidos de Bronsted pe- 
la transferência de um íon H (Processo 1) com evolução de H,: 


NaH(s) + H,O) — №аОН(ад) + Н.(8) 


Um composto que participa dessa reação com um doador fraco de próton (água, neste 
exemplo) é chamado de “fortemente hidrídico”. Um composto que requer um doador 
forte de próton é classificado como “fracamente hidrídico” (um exemplo é o germana- 
no, GeH,). O caráter hidrídico é mais pronunciado à esquerda de um período onde о 
elemento é mais eletropositivo (no bloco s) e decresce rapidamente após o Grupo 
ІЗДІП. Por exemplo, os hidretos salinos dos Grupos 1 e 2 são fortemente hidrídicos, 
como demonstrado por sua reação vigorosa com a água ou alcoóis. Em adição à pro- 
tólise, os hidretos salinos mostram comportamento hidrídico, transferindo um Н, nas 
seguintes reações sinteticamente úteis: 


1 Metátese com um haleto, tal como a reação de hidreto de lítio finamente dividido 
com tetracloreto de silício em éter seco (et): 


4LiH(s) + SiCl,(et) —— 4 LiCI(s) + SiH,(g) 
2 Adição a um ácido de Lewis: 
LiH(s) + B(CH) (9) — Li[BH(CH),](e1) 
3 Reação com uma fonte de próton, para produzir H,: 


NaH(s) + сн,он() ---> NaOCH,;(s) + Ho(g) 


Observe que o átomo H de um grupo ОН, mas não о hidrogênio ligado ao átomo de 


carbono, é suficientemente ácido para sofrer a essa reação. 

As combinações destas reações também são comuns. Por exemplo, a seguinte rea- 
ção pode ser analisada como metátese (para formar B,H,) onde então 2H então pode 
ser adicionado (para formar BH): 


4LiH(s) + BF;(et) ———> Li(BHy(et) + 3LiF(s) 


Hidretos são metais ativos, como LiH, e fortemente hidrídicos: eles reagem vigorosamen- 
te com fontes de próton, mesmo relativamente fracas, como a água e os alcoóis, para libe- 
rar H, e formar um sal; eles podem deslocar haletos para formar hidreto-complexos anió- 
nicos, сото o BH.. 


(b) Clivagem homolítica e caráter radicalar 


A clivagem homolítica parece ocorrer prontamente para os compostos de hidrogênio 
de alguns elementos do bloco p, especialmente os elementos mais pesados. Por exem- 
plo, o uso de um iniciador radicalar facilita enormemente a reação de trialquilestana- 
nos, R¿SnH, com haloalcanos, R—-X, como resultado da formação de radicais R¿Sn: : 


R¿SnH +R'X —> Н+ R,SnX 


A tendência para as reações radicalares aumenta para os élementos mais pesados em ca- 
da grupo, e os compostos ӛп-Н em geral são mais propensos às reações radicalares do 
que os compostos 5+—Н. A facilidade de clivagem da ligação homolítica Е—Н correla- 
ciona-se com o decréscimo na força da ligação Е--Н quando descemos em um grupo. 


А ordem de reatividade para vários haloalcanos com trialquilestananos é: 


RF<RCI<RBr<RI 


Assim. os fluoroalcanos não reagem com R;SnH, os cloroalcanos requerem calor, fo- 
tólise, ou iniciadores químicos radicalares, e os bromoalcanos e os iodoalcanos reagem 
espontaneamente a tempertaura ambiente. Esta tendência indica que a etapa de inicia- 
ção é a abstração do halogênio. 
А clivagem homolítica de uma ligação Е—Н para produzir um radical E- e H, ocorre mais 
prontamente para os hidretos dos elementos pesados do bloco p. 


(c) Clivagem heterolítica e caráter protônico 

Os compostos que reagem pela desprotonação diz-se mostrar comportamento próti- 
со: em outras palavras, eles são ácidos de Brónsted. Vimos na Seção 5.1 que a força 
ácida de Bronsted aumenta da esquerda para a direita ao longo de um período no blo- 
co p e quando descemos em um grupo. Um exemplo surpreendente dessa tendência é 
o aumento na acidez do CH, ao HF. 


O hidrogênio preso a um elemento eletronegativo tem caráter prótico e o composto é tipi- 
camente um ácido de Brónsted. ` 


Exemplo 8. 2 Usando os compostos de hidrogênio em síntese 
Sugira un procedimento para sintetizar tetraetoxialuminato de lítio a partir de 
Li[A1H_]. sendo os reagentes e solventes de sua escolha. 


Resposta: À reação do composto de etanol levemente ácido com o tetrahidroalumina- 
to de Шо fortemente hidrídico deve produzir o alcóxido desejado e hidrogênio. A геа- 
ção pode ser realizada dissolvendo LiA1H, em tetrahidrofurano e lentamente gotejan- 
do etanol nesta solução: 


Li¡41H.(1hf) + 4C,H,0H() --- ШТАЦОЕО (thf) + 4H (g 


Este tipo de reação seria realizado lentamente sob um fluxo de gás s inerte (N, ou u Ar) 
para diluir o H,, que é explosivamente inflamável. 


Teste seus conhecimentos 8.2 Indique uma maneira de fazer 
trietilmetilestanano a partir de trietilestanano e um reagente de sua escolha. 


Hidretos deficientes em elétrons do grupo do boro 


Os boranos, compostos de boro binários de hidrogênio, foram isolados em forma pu- 
ra pela primeira vez pelo químico alemão Alfred Stock. Todos os hidretos de boro 
queimam com uma chama verde característica e vários deles inflamam-se explosiva- 
mente em contato com o ar. Já vimos que o membro mais simples da série, o diborano 
(В.Ң.), é deficiente em elétrons e que sua estrutura pode estar descrita em termos das 
ligações 2с,2е e 3c,2e (Seção 3.12). 


8.9 Diborano 

Nesta seção, exploramos algumas das propriedades químicas do diborano comparan- 
do-o a compostos moleculares de hidrogênio. As estruturas, as ligações, e as reações 
dos hidretos de boro superiores são discutidas no Capítulo 10. 


, 
/ 


(a) Síntese 
Como mostrado na Tabela 8.6, o diborano é um composto endergônico a 25°С; assim. 
a combinação direta dos elementos não é fácil como uma rota sintética. O ingresso de 


HIDROGÉNIO 


299 


300 


QuÍMICA INORGÁNICA 


Stock no mundo dos hidretos de boro foi com a protólise do boreto de magnésio, mas 
esta rota tem sido substituída pela síntese, que fornece melhor rendimento de compos- 
tos específicos. Então, o hidreto de boro estável mais simples, o diborano, B,H,, pode 
ser preparado no laboratório por metátese de um haleto de boro com ІЛАІН, ou com 
LIBH. em éter: 


3 LIEH, + АВЕ, — 2В,Н, + ЛЕЕ, (E =B, Al) 


Ambos, LiBH, e LIAIH,, como o LiH, são bons reagentes para a transferência de Н, 
mas geralmente eles são preferidos em vez do LiH e do NaH porque são solúveis em 
éter. A síntese é realizada com a exclusão rígida de ar (tipicamente, em uma linha de 
vácuo. porque o diborano inflama-se em contato com o ar; ver Quadro 8.1). O dibora- 
no se decompõe muito lentamente a temperatura ambiente, formando hidretos de bo- 
ro superiores e um sólido amarelo não-volátil e insolúvel, o sósia químico do boro da 
química orgânica é o “piche preto”. 

Stock preparou seis hidretos de boro diferentes,” que pertencia a duas classes. Uma 
classe unha a fórmula B,H,,, e a outra, que era mais rica em hidrogênio e menos está- 
vel, tinha a fórmula B,H,,,. Como exemplos, pentaborano(11), B,H,,, tetraborano(10), 
В.Н. e pentaborano(9), B;H,. A nomenclatura, onde o número de átomos de boro é es- 
pecificado pelo prefixo e o número de átomos de H é dada entre parênteses, deve ser ob- 
servada. Entáo, o nome adequado para o diborano é diborano(6); entretanto, como náo 
existe diborano(8), o termo mais simples “diborano” é quase sempre usado. 

Todos os boranos sáo substáncias incolores, diamagnéticas. Eles variam de ga- 
ses (hidretos B, e B,), passando por líquidos voláteis (hidretos B, e B¿), ao sólido 
sublimável B,H,,. 

О diborano pode ser sintetizado por metátese entre um haleto de boro, tal como ВЕ „е uma 

fonte de hidreto, tal como LiAIH,; muitos boranos superiores podem ser preparados pela 

pirólise parcial de diborano. 


(b) Oxidacáo 

Todos os hidretos de boro sáo inflamáveis, e vários entre os mais leves, incluindo o di- 
borano. reagem espontaneamente ao ar, frequentemente com violência explosiva e um 
sinal luminoso verde (uma emissão de um estado excitado do intermediário de reação 
BO). O produto final da reação é o óxido hidratado: | 


B.H(g)+30,/(g) — 2 B(OH);(s) 


A oxidação ao ar é praticamente geral para os hidretos do bloco p. Somente HF e Н,О 
não queimam ao ar. Alguns (incluindo o B,H,) inflamam-se espontaneamente tão logo 
são colocados em contato com o ar. 

Os boranos superiores são prontamente hidrolizados pela água: 


В.Н,(а) + 6 H,0() — 2 B(OH),(aq) + 6 H(g) 


Como descrito a seguir, BH, é um ácido de Lewis, e o mecanismo desta reação de hi- 
drólise envolve a coordenação de H,O atuando como uma base de Lewis. O hidrogê- 
nio molecular se forma através da combinação do átomo de H em parte carregado po- 
sitivamente no O com o átomo de H em parte carregado negativamente no B. 


< Todos os hidretos de boro são inflamáveis, algumas vezes explosivamente, e muitos deles 
são suscetíveis à hidrólise. 


ТЛ .....в.... 444....аш-. ...... .......» 4%%%066%680а 0006 еее е еетете» %%644%%2469%606 е rosana ndo 


"З Stock possuía uma boa evidência mas não conclusiva pára um sétimo hidreto de boro, В„Н,„, que (junto 
com muitos outros hidretos de boro) foi caracterizado somente após a sua morte, Em 1933, ele escreveu um 
artigo interessante sobre sua pesquisa, envolvendo o desenvolvimento da linha de vácuo para manusear es- 
tes compostos altamente sensíveis ao ar. Ver Hydrides of boron and silicon. Cornell University Press, Ithaca 

(1957). 
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Quadro 8.1 Linhas de vácuo 


A técnica de linha de vácuo oferece um método para manusear gases 
ou líquidos voláteis sem exposição ao ar. Elas habilitam a execução 
de uma ampla gama de operações necessárias para a preparação e 
a caracterização de tais compostos sensíveis ао ar. 

Uma linha como a da Figura Q8.1 é evacuada por um sistema de 
bomba de alto vácuo. Uma vez que o aparelho é evacuado, gases 
condensáveis podem ser movidos de um sítio a outro por condensa- 
ção a baixa temperatura. Por exemplo, uma amostra de gás de um 
bulbo de armazenamento no lado direito pode ser condensada a um 
reagente sólido no balão de reação no lado esquerdo, Produtos de 
volatilidade diferentes podem ser separados passando os vapores 
através de tubos condensadores e coletores em forma de U. O primei- 
ro trap é mantido na temperatura mais alta (talvez —178ºC, por meio 
de uma mistura refrigerante de dióxido de carbono/acetona) para cap- 
turar о componente menos volátil; о próximo trap pode ser mantido а 
—196°С por meio de um frasco de Dewar de nitrogênio líquido; gases 
não-condensáveis, como H,, podem ser bombeados para fora. 

Tanto excluindo o ar como capacitando a manipulação de vapo- 
res com facilidade, a linha de vácuo fornece um sistema fechado, on- 
de os reagentes gasosos ou os produtos podem ser medidos quanti- 
tativamente. Por exemplo, uma amostra de gás no bulbo expandiria 
nos monômeros adjacentes, onde sua pressão é medida. Se o siste- 
ma foi previamente calibrado, a quantidade de gás presente pode ser 
calculada utilizando-se a lei dos gases. A identidade e a pureza de um 


Bombas de 


alto vácuo f 


Trap em 
forma de U 


Bulbo de gás 


Manómetro 
U 


(c) Acidez de Lewis 


composto pode ser determinada па linha de vácuo medindo a sua 
pressão de vapor em uma ou mais temperaturas fixas, e comparando 
com as pressões de vapores tabuladas. RMN, IV e outras células es- 
pectroscópicas também podem ser anexadas à linha de vácuo e car- 
regadas por condensação do vapor. 

Sistemas de vácuo de vidro, como o aqui ilustrado, são ampla- 
mente usados para volatilizar compostos de hidrogênio, compostos 
organometálicos, e haletos. Como o flúor elementar e os fluoretos al- 
tamente reativos corroem o vidro, elas são geralmente manuseados 
em uma linha de vácuo construída a partir de tubo de níquel, com vál- 
vulas metálicas no lugar de torneiras e manômetros transdutores ele- 
trônicos de pressão em vez de manômetros preenchidos com mercú- 
rio mostrados aqui. 


Leitura complementar 
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R.J. Errington, Advanced practical inorganic and metal organic che- 
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D.F. Shriver and M.A Drezdzon, The manipulation of air-sensitive com- 
pounds. Willey, New York (1986). 


Sensor de 
alto vácuo 


Q8.1 Uma linha de vácuo química sim- 
ples, adequada para a preparação, carac- 
terização e medição quantitativa de gases 
condensáveis, particularmente gases sen- 
síveis ao ar e à umidade. 


= 


Como confirmado pelo mecanismo de hidrólise, o diborano e muitos outros hidretos 

leves de boro atuam como ácidos de Lewis e são clivados pela reação com bases de Le- 
. . - ` + + А Ya УУ . 

wis. Dois padrões diferentes de clivagem foram obsérvados: clivagem simétrica е cli- 


vagem assimétrica. 
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Na clivagem simétrica, B,H, é quebrado simetricamente em dois fragmentos de 
: 22.14 
BH,, cada um dos quais forma um complexo com uma base de Lewis: 


H 
1 
ly H CH, 

28 Жан ES yA 

м 32. + NCh — 2 В 
НИ и H Hd \ 
; H Сн; 

H 


Muitos complexos desta espécie existem. Eles são interessantes particularmente por- 
que são isoeletrônicos em relação aos hidrocarbonetos. Por exemplo, o produto da rea- 
ção acima é isoeletrónico com 2,2-dimetilpropano (neopentano, С(СН,),). A estabili- 
dade tende a indicar que BH, é um ácido “mole” de Lewis, como ilustrado pela seguin- 
te reação, onde BH, transfere ao átomo doador “mole” e o ácido mais “duro” de Le- 
wis, BF,. combina com o átomo doador “duro” N: 


Н,ВМ(СН,), + Е.ВЅ(СН,), ——> H,BS(CH,), + Е,ВМ(СН,), 


A reação direta de diborano e amôniá resulta em clivagem assimétrica, que é clivada 


levando a um produto iônico: 


ПЕР H T- 


A clivagem assimétrica desta espécie geralmente é observada quando o diborano e 

poucos outros hidretos de boro reagem com bases fortes, estericamente livres a baixas 

temperaturas. A repulsão estérica é tal que somente dois ligantes pequenos podem ata- 

car um átomo de B durante a reação. 57 | 
Bases de Lewis “moles” e volumosas (L) clivam diborano simetricamente, originando 
Н,ВІ; bases de Lewis mais compactas e “duras” clivam a ponte de hidrogênio assimetri- 
camente, originando [H,BL,][BH,]. Embora ele таја com muitas bases “duras” de Lewis, 
o diborano é de fato considerado um ácido “mole” de Lewis. 


(d) Hidroboração 

Um componente importante de um repertório de reações de um químico sintético é a 
hidroboração. a adição de Н--В em uma ligação múltipla: 

é 
H,B—OR, + H.C = CH, > CH,CH,BH, + RO 

Do ponto de vista de um químico orgânico, a ligação C—B em um produto primário 
de hidroboração é um estágio intermediário na formação estereoespecífica de ligações 
С—Н ou C—OH, рага o qual ele pode ser convertido. Do ponto de vista de um quími- 


4%%%494%%6е ее ss anos ...а---.... %9%689006%%00Ы.00006Ц.0.. бө Orne DO en Oo As ее беш ез ге eve, 


* Sempre que possível, usamos o símbolo 


H 


Ea 


para descrever uma ligação 3c,2e. Ao contrário do que ocorre na representação das estruturas de moléculas or- 
gânicas por linhas, não há átomo na inserção das três linhas. Em estruturas grandes, nas quais esse símbolo 
desordenaria o dizgrama, simplesmente conectamos o átomo de H central a seus vizinhos por linhas, como em 


„Лх. 
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co inorgánico, a reação é um método apropriado para a preparação de uma enorme va- 
riedade de organoboranos. A reação de hidroboração é uma de uma classe de reações 
onde Е--Н adiciona-se à ligação múltipla: hidrosilação (Seção 8.12b) é um outro 
exemplo importante. Grande parte da força dirigente para estes tipos de reações deri- 
vam da força da ligação С--Н comparada com as de B—H e SiH. 


А hidroboragáo, a reação do diborano com alcenos em éter, produz organoboranos que são 
úteis intermediários em química orgânica sintética. 


8.10 O fontetraidroborato 


O diborano reage com hidretos de metais alcalinos para produzir sais contendo o íon 
tetraidroborato: 


BH, +2LiH ——> 2LiBH, 


Por causa da sensibilidade do diborano e do LiH à água e ao oxigênio, a síntese deve 
ser realizada na ausência de ar e em solvente não-aquoso, como o poliéter de cadeia 
сипа CH,OCH,CH,OCH,. Esta reação é mais um exemplo de acidez de Lewis de BH, 
em relação à basicidade forte de Lewis do H`. O íon BH, é isoeletrônico com CH, e 


NH,, е Os três mostram a seguinte variação nas propriedades químicas à medida que a 


eletronegatividade do átomo central aumenta: 


BH CH, NH; 
Caráter: hidrídico = prótico 


O CH, não é nem ácido e nem básico sob as condições prevalecentes em solução 
aquosa. 

Os tetraidroboratos de metais alcalinos são muito úteis em laboratório e como rea- 
gentes comerciais. Frequentemente eles são usados como uma fonte moderada de íons 
Ҥ, como reagentes redutores, e como precursores para a maioria dos compostos de 
boro-hidrogênio. A maioria destas reações são realizadas em solventes polares não- 
aquosos. À preparação de diborano mencionada antes, 


3 LIEH, + 4BF, —— 2B,H, + 3LiEF, (Е-В,АІ) 


é um exemplo. Embora o ВН; é instável termodinamicamente em relação à hidrólise, 
a reação é muito lenta a pH elevado e algumas aplicações sintéticas têm sido propos- 
tas em água. Por exemplo: germano pode ser preparado dissolvendo СеО, e KBH, em 
hidróxido de potássio aquoso e posteriormente acidificando a solução: ” 


НСеО,(ад) + BH.(ag) + 2H“(ag) —— GeH,(g) + B(OH);(ag) 


O BH, aquoso também pode servir como um agente redutor simples, como na redução 
de fons aquosos, tais como М” ou Cu”, a metal ou a boreto metálico. Com os com- 
plexos halos de elementos 4d e 5d que também possuem ligantes estabilizadores, co- 
mo fosfinas, os íons tetraidroboratos podem ser usados para introduzir um ligante hi- 
dreto por uma reação de metátese em um solvente não-aquoso: 


RuCL(PPh,), + NaBH, + PPh, —Penzem/etnol  pyH (PPh), + outros produtos 


É provável que muitas destas reações de metátese procedam via um complexo tran- 
siente de BH}. Realmente, muitos complexos de boro-hidreto são conhecidos, espe- 
cialmente com metais altamente eletropositivos: eles incluem А(ВН,); (10), que соп- 
tém uma ponte de hidreto dupla, semelhante ao diborano, e Zr(BH,), (11), onde as 
pontes de hidretos triplas estáo presentes. Vemos, por estes exemplos, que muitos com- 
postos podem ser descritos em termos de ligações 3c,2e. 


tesssovessososoroe ЛП ‚зе аза КОРҮҮ ..... .. 


5 O procedimento detalhado é dado рог W.L. Jolly, The synthesis and characterization of inorganic substan- 
ces, p. 496. Waveland Press, Prospect Heights, IL (1991). 


11 [2r(BH,),] 


304 


QUIMICA INORGÁNICA 


O ion tetraidroborato é um útil intermediário раға a preparação de complexos metálicos 
de hidreto e os boranos adutos de fórmula H,BL. 


Exemplo 8.3  Predizendo as reações dos compostos de boro- 
hidrogénio 

Por meio de uma equacáo química, indique os produtos resultantes da interagáo de 
quantidades iguais de [HN(CH,),]C1 com LiBH, em tetraidrofurano (THF). 


Resposta: A interação do íon hidrídico BH, com o íon protónico [AN(CH,),]* hidro- 
gênio para produzir trimetilamina e BH,. Na ausência de outras bases de Lewis, BH, 
se coordenaria ao ТНЕ; entretanto, a base de Lewis mais forte, trietilamina, é produzi- 
da nas reações iniciais; assim, a reação global será 


ІНМ(СНУСІ + LiBH, ——> H, + H;BN(CH,), + LiCl 


O Бого no produto Н,ВМ(СН,); possui quatro grupos unidos tetraedricamente. 
Teste seus conhecimentos 8.3 Escreva uma equação plausível para a 
reação de LiBH, com ргорепо em éter e uma estequiometria 1:1, escreva 
também uma outra equação para esta reação com cloreto de amônia em 


THF com a mesma estequiometria. 


CIPA CA CA Or DO ne езе езе б so OVO азе» же зет 4........... . 


8.11 Os hidretos de alumínio е de gálio 

Os hidretos de índio e de tálio são muito instáveis. Ga,H, puro foi preparado apenas re- 
centemente,'* mas os derivados já são conhecidos a algum tempo. A gama de hidretos 
binários de alumínio é muito mais limitada do que a do boro. A metátese de seus hale- 
tos com LiH leva ao tetraidroaluminato de lítio, LiA1H,, ou ao análogo tetraidrogala- 


to, LiGaH,: 
ШІН «ЕСІ, ——Э МЕН, + 3LICI | (Œ =Al, Ga) 


A reação direta de lítio, de alumínio, e de hidrogênio leva à formação de LiAIH, ou de 
Li,AlH,, dependendo das condições de reação. Sua analogia formal com os halos com- 
plexos, como [AIC1,] e [AIF,]”, deve ser observada. 

Os íons AIH, е бан, são tetraédricos е muito mais hidrídicos do que BH,. A últi- 
ma propriedade é compatível com a mais alta eletronegatividade do boro comparada 
com a do alumínio e do gálio. Eles também são agentes redutores muito mais fortes; 
LiAlH, está disponível comercialmente e é bastante usado como uma fonte forte de hi- 
dreto e como um agente redutor. Com os haletos de muitos elementos não-metálicos 
[АІН, | serve como uma fonte de hidreto em reações de metátese, como a reação de te- 
traidroaluminato de lítio com tetracloreto de silício em solução de tetraidrofurano 
(aqui simbolizado por thf) para produzir silano;” 


LiALH, (thf) + SiCL (th) -- АЈС, (thf) + SiH,(g) 


A regra geral neste tipo importante de reação é que H transfere-se do elemento de ele- 
tronegatividade menor (Al no exemplo) para o elemento de eletronegatividade maior 
(Si no exemplo). O tetraidroaluminato é uma fonte de hidreto mais poderosa do que o 
tetraidroborato, de acordo com a eletronegatividade menor do alumínio em compara- 
ção com a do boro. Por exemplo, NaAlH, reage violentamente com água, mas solu- 
ções básicas de МаВН, são úteis em química sintética, como descrito acima. 


% Рага uma descrição deste experimento tour de force, ver A.J. Downs е C.R. Pulham, The hunting of gal- 


lium hydrides, Adv. Inorg. Chem. 41, 171 (1994). | 
7 Esta reação foi vista antes na Seção 8.7. і 


ESO ИИ 
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Sob condições de protólise controlada, o AIH, е о GaH, levam à hidreto complexos de 
alumínio ou de gálio: 


LiEH, + [(СН,),МНЈСІ —> (CH;),N—EH, + LiCl + H, (E =AI, Ga) 


Em contraste notável aos complexos de BH,, estes complexos adicionarão uma segun- 
da molécula de base para formar complexos pentacoordenados de hidreto de alumínio 
ou de gálio (12): 


(СНӘ,М—ЕН, + МОСН,), — (CH),NLEH, (Е-А!, Ga) 


Este comportamento é compatível com a tendência para os elementos do Período 3 e 
os mais altos do bloco p a formar compostos hipervalentes penta ou hexacoordenados 
(Seção 3.1). ЖЕ 

O hidreto de alumínio, AlH,, é de fato considerado um sólido salino, como os hi- 
dretos dos metais do blocos. Ao contrário de CaH, e NaH, mais prontamente disponí- 
veis no comércio, o AlH, não encontra muitas aplicações em laboratório. Os hidretos 
de alquilalumínio, como Al,(C,H,),H, (13), são compostos moleculares bem-conheci- 
dos e contêm ligações AL—H—Al 3c,2e. Os hidretos desta espécie são usados para 
unir alcenos, sendo a etapa inicial a adição de АІ--Н na dupla ligação С--С, como na 
hidroboração. 


LiAlH, e LiGaH, são úteis precursores de complexos MH,L,; LiAIH, também é usado co- 
mo fonte de íons Н na preparação de hidretos metalóides, tais como SiH’. Os hidretos de 
alquil-alumínio são usados para acoplar alcenos. 


Hidretos com número de elétrons exatos do grupo do 
carbono 


Os hidretos com números de elétrons exatos do grupo do carbono (Grupo 14/1V) não 
possuem pares de elétrons solitários e assim não são bases de Lewis. A ausência de pa- 
res solitários também significa que eles não estão associados por ligação de hidrogênio. 
Além disso, o átomo de С nos hidrocarbonetos não possui orbitais vazios, energetica- 
mente acessíveis, е assim não é um ácido de Lewis. Os hidrocarbonetos numerosos es- 
tão mais vinculados à química orgânica, e esta seção se concentra principalmente nos si- 
lanos, os hidretos de silício. Uma ampla gama de metais e de metalóides unidos aos li- 
gantes hidrocarbonetos são abordados nos Capítulos 15 e 16. 


8.12 Silanos 


Os silanos, com seus números de elétrons maiores e forças intermoleculares mais for- 
tes, são menos voláteis do que os análogos hidrocarbonetos: enquanto que o propano, 
С,Н,, ferve a —44°С е é um gás sob condições normais, seu análogo trisilano, Si,H,, é 
um líquido e ferve a 53°C. As propriedades químicas dos silanos estão menos docu- 
mentadas do que aquelas dos alcanos е outros hidrocarbonetos. Esta diferença deve-se, 
em parte, ao fato de ter havido poucas razões práticas ou teóricas para preparar muitos 
deles, e sua maior reatividade torna sua investigação mais exigente. Os análogos dos 
alcenos estáveis insaturados, os alcinos, e os arenos são desconhecidos para os silanos 
contendo somente silício e hidrogênio. 


(a) Síntese 

Em parte porque usou boreto de magnésio contaminado com siliceto de magnésio, 
Stock também apanhou-se estudando os hidretos de silício. Ele identificou quatro aná- 
logos de silício dos aléanos, especificamente, SiH,, Si,H,, $1,Н e Si,H,o. À separação 
destes produtos por cromatografia gasosa moderna sugere que de fato Si,H, consiste 
de uma mistura de um isômero linear e um ramificado análogo do butano e do metil- 
propano. Realmente, a cromatografia gasosa sugere que existem análogos de silício de 
todos os alcanos de cadeia reta e ramificada, no mínimo até SiçH,o- 


12 (сн), МАН, R = CH; 
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13 А.(с.Н;),Н; 
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Os silanos são termicamente menos estáveis do que os hidrocarbonetos. Portanto, 
os silanos são quebrados a temperaturas moderadas, formando uma mistura do próprio 
silano e os silanos superiores: 

SLH, ES, H, + SiH, + silanos superiores 
A decomposição completa ocorre acima de cerca de 500°C, quando o silano decom- 
põe-se em silício e hidrogênio. Essas reações de pirólise, reações onde um composto 
é degradado pelo calor, possuem utilidades tecnológicas consideráveis, porque o sila- 
no é usado como uma fonte de silício cristalino puro pela indústria de semicondutores: 


; 500°С_, 0. pads 
SiH, -----> Si(s, cristalino) + 2H, 


Nesse processo um filme fino de silício pode ser depositado em um substrato aqueci- 
18 га - Ea % Por 
do. Uma reação relacionada, a decomposição de silano em uma descarga elétrica, 


produz silício amorfo: І 
SiH,(g) — sei 80109) Si(s, amorfo) + 2H,(g) 


O silício amorfo é usado em dispositivos fotovoltaicos, como fontes de potências para 
calculadoras eletrônicas de bolso. De fato o “silício amorfo” é um misnômero, este 
material contém uma proporção significativa de hidrogênio, que a espectroscopia ГУ 
mostra estar unida por ligações Si—H. A estrutura amorfa surge porque as ligações 
Si—H previnem a formação de ligações 51—51 ordenadas, responsáveis pela estrutu- 
ra igual à do diamante do silício cristalino puro. 

A protonação de Stock de um siliceto não é de tanta importância na preparação de 
ligações 5і-Н. Ao contrário, a preparação de laboratório geralmente está baseada nas 
reações de metátese dos compostos 51--СІ ou Si—Br com LiAIH.: 


E é 
4R,SiCI + LiAIH, > 4R,SiH + LiAICL, 


Embora útil no laboratório, este método é muito oneroso para a produção comercial do 
silano. Já, a produção comercial do silano emprega reagentes menos onerosos, como 
HCl e silício ou siliceto de ferro, que forma triclorosilano, HSiCl,. Então, o triclorosi- 
lano é aquecido na presença de um catalisador, tal como cloreto de alumínio, para pro- 
duzir silano: · 
4SIHCI, —>SiH, + 3SICI, 

Esta reação é endoérgica e torna-se mais ainda a temperaturas mais elevadas 
(ASS =-58,5 Jk! mol”), mas é possível dirigir a reação direta removendo о SiH, al- 
tamente volátil. Também o própnio silano é preparado comercialmente pela redução de 
SiO, com alumínio sob alta pressão de hidrogênio em uma mistura ígnea de NaCl e Al- 
Cl,. Uma equação idealizada para essa reação é: 


6H,(8) + 3SiO(s) + 4Al(s) ——> 35ІҢ,е) + 2А1,0,(5) 


O silano é usado na produgáo de dispositivos semicondutores, como células solares e na 
hidrossililação de alcenos; ele é preparado comercialmente pela reação de hidrogênio, 
dióxido de silício e alumínio à alta pressão. 


(b) Reações 

Geralmente os silanos são mais reativos do que seus análogos hidrocarbonetos e infla- 
mam-se espontaneamente em contato com o ar. Eles também reagem explosivamente 
com flúor, cloro e bromo. Também o próprio silano é um reagente redutor em solução 
aquosa. Por exemplo, quando o silano é borbulhado em uma solução aquosa livre de 
oxigênio сомепаб Fe”, ele reduz o ferro a Fe”. 


% JM. Jasinski e S.M. Gates, Acc. Chem. Res. 24, 9 (1991). 


As ligações entre o silício e o hidrogênio não são prontamente hidrolizadas em 
água neutra, mas a reação é rápida em ácido forte ou na presença de traços de base. 
Igualmente, a alcoólise é acelerada por quantidades catalíticas de alcóxido: 


SiH, + 4ROH > Si(OR), + 4H, 


Estudos cinéticos indicam que a reação procede por uma estrutura onde OR” ataca o 
átomo de Si enquanto que o H, está sendo formado via uma espécie de ligação de hi- 
drogénio Н.Н entre os átomos de hidrogênio hidrídico e prótico (14). Embora os te- 
traletos de silício formem muitos complexos estáveis com as aminas e doadores simi- 
lares, о intermediário proposto não pode ser isolado, porque o silano é um ácido de Ге- 
wis mais fraco do que os tetraletos. Essa diferença na acidez de Lewis é razoável em 
vista da baixa eletronegatividade do hidrogênio em relação aos halogênios, resultando 
em um átomo Si mais positivo e, deste modo, um sítio ácido de Lewis mais forte em 
SiCl, do que em SiH, 

O análogo da hidroboração para o silício é a hidrossililação, a adição de Si—H 
nas ligações múltiplas dos alcenos e dos alcinos. Essa reação, usada em sínteses indus- 
trial e de laboratório, pode ser realizada sob condições (300°C ou irradiação UV) ap- 
tas a produzir um radical intermediário. Na prática, é normalmente executada sob con- 
dições mais moderadas, com o uso de um complexo de platina como catalisador: 


CH,=CH, + SiH, 20: реа ы Og ІҢ, 


A visão atual é que essa reação acontece por meio de um intermediário, onde o alceno 
e o silano estão unidos ao átomo metálico (15). 


O silano é um reagente redutor. Com um complexo de platina como catalisador, ele adicio- 
na-se às duplas ligações carbono-carbono (hidrossililação) e forma Si(OR), com alcoóis. 


8.13 Germanos, estananos e plumbanos 


A estabilidade decrescente dos hidretos, quando descemos em um grupo, limita muito 
as propriedades químicas acessíveis dos estananos e dos plumbanos. Germano, GeH,, 
e estanano, SnH,, podem ser sintetizados pela reação do tetracloreto apropriado com 
LiAIH, em solução de THF. O plumbano foi sintetizado em quantidades traço pela 
protólise de uma liga de magnésio/chumbo. A presença de grupos alquilas ou arilas es- 
tabiliza os hidretos de todos os três elementos. Por exemplo, o trimetilplumbano, 
(СН,),РЪН, começa a se decompor a -30ºC, mas ele consegue sobreviver por várias 
horas à temperatura ambiente. 


A estabilidade térmica decresce a partir do germanos aos estananos e plumbanos. 


Compostos ricos em elétrons dos Grupos 15/V ао 17/VII 


Consideraremos a produção de compostos de hidrogênio ricos em elétrons comercial- 
mente importantes. Também trataremos sobre o mecanismo para a reação de hidrogê- 
nio e de oxigênio para formar a água, porque ela é mecanisticamente interessante е 
apresenta problemas de segurança sérios sempre que o gás hidrogênio escapa para a at- 
mosfera. A acidez de Brgnsted dos haletos de hidrogênio já foi abordada no Capítulo 
5 e não será discutida aqui. : 


8.14 Amônia 

A amônia, NH,, é produzida em quantidades enormes em todo o mundo para uso co- 
mo fertilizante e como fonte primária de nitrogênio na produção de muitas substâncias 
químicas. Virtualmente, somente um método, o processo Haber, é utilizado para toda 
a produção da amônia. Neste processo, o nitrogênio e o hidrogênio combinam-se a 
temperatura (450°C) e pressão (100 atm) elevadas: | 


Ng) + 3H,(2) > 2NH;,(8) 


1 


HIDROGÉENIO 


4 


307 


308 Química INORGÁNICA 


[M(NHa)o] 2° 


NH,X 


Esquema 8.2 


HX 


бі; 


Lo HoNNH, 


Este processo é uma combinação direta de N, e de H, realizada sobre um catalisador 
malhorado de ferro; os promotores requeridos incluem 51О,, МеО, e outros óxidos. А 
reação é realizada a temperatura elevada e na presença de um catalisador, para superar 
a inércia cinética de N,, e a alta pressão, para superar o efeito termodinâmico de uma 
constante de equilíbrio desfavorável na temperatura de operação. 

No início do século 20, eram novos e imensos os problemas da química e da enge- 
nharia ligados à área então não explorada de tecnologia de alta pressão em larga esca- 
la. Como resultado, dois prêmios Nobel foram concedidos: um deles para o Fritz Ha- 
ber (em 1918), que desenvolveu o processo químico, o outro foi para Carl Bosch (em 
1931), o engenheiro químico que projetou as primeiras plantas para realizar o proces- 
so Haber. O processo Haber-Bosch teve um grande impacto em nossa civilização, por- 
que a amônia é uma fonte primária da maioria dos compostos contendo nitrogênio (Es- 
quema 8.2). incluindo os fertilizantes e os compostos de nitrogênio comercialmente 
mais importantes. Mais detalhes da síntese e reações individuais da amônia podem ser 
encontrados na Seção 11.4. 


A combinação de N, e de H, catalisada à pressão e temperatura elevadas produz amônia, 
um fertilizante e material de partida para outras substâncias químicas contendo nitrogênio. 


8.15 Fosfina, arsina e estibina' 
Em contraste com o papel dominante que a amónia tem na química do nitrogénio, os 
hidretos altamente venenosos dos elementos não-metálicos mais pesados do Grupo 
15/V (particularmente a fosfina, PH,, e a arsina, AsH,) são de menor importância na 
química do bloco p. A fosfina e a arsina sáo usadas na indústria de semicondutores pa- 
ra dopar o silício e preparar outros compostos semicondutores, tais como GaAs por de- 
posição de vapor químico. Estas reações de decomposição térmica refletem a energia 
de formação de Gibbs positiva desses hidretos. 

A síntese comercial de PH, é o desproporcionamento de fósforo branco em solu- 
ção básica: 


P(s) + 30H (aq) + 3H,0(1) ———> PHs(g) + 3H,PO;(aq) 


A arsina e a estibina podem ser preparadas pela fotólise de compostos que contenham 
um metal eletropositivo em combinação com o arsénio e o antimónio: . 


Zn,E.(s) + 6H'(aq) ——> 2ЕН,(р) + 3Zn”'(aq) (E = As, Sb) 


A fosfina e a arsina sáo gases venenosos que inflamam-se prontamente em contato com 
ar, mas os análogos orgánicos muito mais estáveis PR, e AsR, (R = grupos alquil ou ar- 
il) são amplamente usados como ligantes em química de coordenação. Em contraste com 
as propriedades doadoras “duras” da amônia e dos ligantes alquilamina, as organofosfi- 
nas e organoarsinas, como P(C,H,), e As(C¿H,),, são ligantes “moles” e deste modo são 
freqiientemente incorporadas em complexos metálicos, tendo os átomos metálicos cen- 
trais em estados de oxidação baixos. A estabilidade desses complexos correlaciona-se 
com a natureza receptora “mole” dos metais em estados de oxidação baixos, e a estabi- 
lidade das combinações de doadores e de receptores “moles” (Seção 5.12). 

Fica claro, da Figura 8.3, que PH,, AsH, e SbH, estão sujeitas a pouca ou nenhu- 
ma ligação de hidrogênio entre eles; entretanto, PH, e AsH, podem ser protonadas por 
ácidos fortes, tais como HI. Todos os hidretos do Grupo 15/V são piramidais, mas uma 
mudança interessante no ângulo de ligação ocorre descendo a série: 


NH,, 107,8º PH,, 93,6º AsH,, 91,8º SbH,.91,3º 


A grande variação no ângulo de ligação e na basicidade do NH, ao PH, está em con- 
cordáncia com a idéia de que as ligações N—H e o par solitário do NH, podem ser 
considerados como orbitais híbridos sp,, enquanto que o par solitário по PH, parece ter 
muito mais caráter de orbital s e as ligações Р--Н correspondentemente mais caráter 
de orbital p. 
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Ао contrário da amônia líquida, a fosfina líquida, a arsina, e a estibina não se associam 
por meio de ligação de hidrogênio. Suas análogas alquilas e arilas são muito mais estáveis 
e ligantes “moles” úteis. 


8.16 Água 


O composto binário mais importante com o hidrogênio neste grupo é a água. H,O. A li- 
gação e as propriedades da água já foram extensivamente discutidas em uma variedade 
de contextos. Sua energia de formação de Gibbs é fortemente negativa (-237.1 kJ mol”), 
assim o composto é termodinamicamente estável em relação a seus elementos. As pro- 
priedades químicas da água incluem seu papel como um excelente solvente para muitos 
compostos iônicos е para substâncias com as quais ele pode formar ligações de hidrogê- 
nio. Ela atua como base de Lewis, e'cátions metálicos em água estão presentes normal- 
mente com cerca de seis moléculas de água ligadas pelo átomo de O. A água é um agen- 
te redutor médio, mas ela necessita de agentes oxidantes poderosos antes que ela possa 
liberar elétrons. Ela é um dos agentes oxidantes mais fortes. Essas características foram 
discutidas na Seção 6.10, ao abordarmos a estabilidade da água; aquela seção deve ser 
consultada para um estudo completo. 

O mecanismo da reação do gás hidrogênio com o gás oxigênio para produzir água 
foi extensivamente discutido. Sua complexidade é evidente a partir da dependência da 
pressão em relação à velocidade da reação (Figura 8.12). Este diagrama mostra que a 
550ºC um aumento na pressão total pode tornar uma reação explosiva em uma reação 
suave e que um aumento posterior na pressão leva a uma explosão novamente. Agora é 
reconhecido que a complexidade da reação deriva da coexistência de um mecanismo 
em cadeia ramificado e uma etapa simples de propagação. Na cadeia simples, um trans- 
portador radicalar (-ОН) é consumido com a produção de um outro transportador (-Н), 


-OH+H, Ээ H,O + H 


Em uma cadeia ramificada, mais do que um transportador radicalar é produzido quan- 
do um radical reage: 


H+O, —> -OH + :0- 
О. +H, — -OH +-H 


Sob condições de reação normal, os transportadores de cadeia são retirados por coli- 
sões com as paredes do reator ou outros encontros na fase gasosa dos finalizadores de 
cadeia. Entretanto, as etapas de ramificação permitem à velocidade de produção de 
transportadores ultrapassar a extinção, produzindo uma cascata de transportadores ra- 
dicalares, um aumento na velocidade, e uma explosão. O hidrogênio no ar apresenta 
um sério perigo de explosão, por causa da ampla variação de pressão parcial de hidro- 
gênio sob a qual sua combustão é explosiva. 

A água é única como um solvente para compostos iônicos; ela é um agente redutor médio 


e o agente oxidante mais poderoso; ela atua como uma base de Lewis. A formação da água 
a partir de seus elementos ocorre por um mecanismo em cadeia radicalar. 


8.17 Sulfeto de hidrogênio, seleneto e telureto 

O decréscimo na força de ligação E—H, quando descemos no grupo do H,S ao H,Te 
(ver Figura 8.11), é refletido em uma mudança aguda na energia de formação de Gibbs 
para valores mais positivos; realmente, H,S e H,Te são instáveis em relação à decom- 
posição em seus elementos. Todos os compostos H,E podem ser preparados pela pro- 
tonação de seus sais metálicos: 


Na,E(s) + 2H'(aq) ——> 2Na'(ag) + H,E(g) 


A basicidade de Brønsted do H,S e dos membros mais pesados desta gérie é desprezí- 
vel em solução aquosa; assim, um solvente não-aquoso e um ácido forte são necessá- 
rios para distinguir suas basicidades. 
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Figura 8.12 А variação do caráter da геа- 
ção H, + O, em relação a pressão e tempe- 


ratura. 
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Em adição aos compostos simples de hidrogênio de fórmula EH,, uma série de po- 
lissulfetos pode ser preparada pela protonação de um polissulfeto metálico: 


Ма,5, + 2H'(aq) Э 2Ма“(ад) + Н,5, (n=4a6) 


As moléculas de polissulfeto de hidrogênio consistem de cadeias em ziguezague de 
átomos de S que sáo terminados na extremidade por átomos de H. 


As forças de ligação elemento-hidrogénio e as basicidades de EH, decrescem agudamente 
de Е = Оа $ e mais lentamente de S a Те. O enxofre, o selênio e o telúrio, ao contrário do 
oxigênio, mostram uma forte tendência à formação de cadeias. 


8.18 Haletos de hidrogênio 

Os haletos de hidrogênio podem ser formados pela reação direta dos elementos em 
uma reação em cadeia radicalar, como aquela entre Br, e H,. Com os halogênios mais 
leves (F, e CL), a reação é explosiva sob uma gama ampla de condições. Entretanto, 
todo HF comercial e a maioria do НСІ é sintetizado pela protonação de íons haletos: 


CaF,(s) + Н,50,(5) — CaSO,(s) + 2HF(g) 


Esta reação não pode ser usada para a preparação de HI, porque o ácido sulfúrico con- 
centrado oxida o produto a iodo; pode ser usada para preparar HBr se a concentração 
de Н,5О, for cuidadosamente controlada. | 

Com exceção do HF, que é um ácido fraco em água, todos os haletos de hidrogê- 
nio são ácidos fortes. Seu caráter ácido de Brgnsted foi tratado em termos gerais no 


Capítulo 5. 


Os haletos de hidrogênio são preparados pela ação de um ácido forte sobre um sal de haleto. 


Leitura complementar 
С.А. Jeffrey, An introduction to hydrogen bonding. Oxford university 
Press (1997). 


R.B. King, Inorganic chemistry of the main group elements, Capítulo 
1, pp. 1-20. VCH, Weinheim (1994). 


M. Kakiuchi, Hydrogen Inorganic. In Encyclopedia of inorganic che- 
mistry (ed. R.B. King), Vol. 3, pp. 1444-71. Wiley, New York (1994), 


Exercícios 
8.1 Atribua os números de oxidação para os elementos em (a) H-S, 
(b) KH, (c) [ReH], (d) H,SO,, (e) H,PO(OH). 


8.2 Escreva as equações químicas balanceadas para três preparações 
industriais importantes do gás hidrogênio. Proponha duas reações dife- 
rentes apropriadas para a preparação do hidrogênio em laboratório. 


8.3 Preferivelmente sem consultar o material de referência, construa 
a tabela periódica, identificando os elementos, e (a) indique as posições 
dos hidretos salinos, metálicos e moleculares, (В) coloque setas para in- 
dicar as tendências em 4,6” para os compostos de hidrogênio dos ele- 
mentos do bloco p, (c) delineie as áreas onde os hidretos moleculares 
sáo deficientes em elétrons, onde possuem elétrons suficientes e onde 
são ricos em elétrons. 


Kirk-Othmer encyclopedia of chemical technology. Wiley-Interscien- | 


ce, New York (1991 et seq.). Em particular, ver artigos sobre hidrogé- 
nio, deutério e trítio. - 


J. Emsley, Very strong hydrogen bonds. Chem. Soc. Rev. 9,91 (1980). 


G.A. Jeffrey e W. Saenger, Hydrogen bonding in biological structures. 
Springer-Verlag, New York (1991). 


8.4 Identifique e classifique os seguintes compostos de hidrogénio: 
(a) BaH,, (b) SiH,, (с) NH,, (d) AsH,, (e) PH, y, (£) НІ. 


8.5 Identifique os compostos do Exercício 8.4 que fornecem o exem- 
plo mais pronunciado das seguintes características químicas e propo- 
nha uma equação balanceada que ilustre cada uma das características: 
(a) caráter hidrídico (b) acidez de Brónsted, (с) composição variável, 
(d) basicidade de Lewis. 


8.6 Divida os compostos do Exercício 8.4 em sólidos, líquidos e ga- 
sosos à temperatura e pressão ambiente. Quais sólidos são, provavel- 
mente, bons condutores elétricos? f 


8.7 Use as estruturas de Lewis е o modelo de RPECV para predizer 
as formas de H,Se, P,H, e Н,О” e identificar os grupos de ponto. Con- 
sidere uma estrutura angular para P,H,. 


Hiprocêno 311 


8.8 Identifique a reação mais provável de originar a proporção mais 
alta de HD e demonstre seu raciocínio: (a) H, + D, em equilíbrio com 
uma superfície de platina, (6) D,O + Ман, (с) eletrólise de HDO. 


8.9 Identifique o composto, na lista seguinte, com maior possibilida- 
de de sofrer reações radicalares com haletos de alquila, e descreva a ra- 
zão para a sua escolha: Н.О, NH,, (CH;);SiH, (CH,),SnH. 


8.10 Organize H,O, H,S e H,Se em ordem de (a) aumento de acidez. 
(b) aumento na basicidade para um ácido duro, como o próton. 


8.11 Descreva os três métodos comuns para a síntese de compostos 
de hidrogênio binários e ilustre cada um com uma equação química ba- 
lanceada. t 


8.12 Еоппеса as equações químicas balanceadas para os métodos de 
laboratório de síntese de (а) H,Se, (b) SiD, e (c) Ge(CH,),H, a partir de 
Ge(CH,),Cl,, e para a síntese comercial de (d) SiH, a partir de silício 
elementar е НСІ. 


8.13 B,H, sobrevive em contato com ar? Se não, escreva a equação 
para a reação. Descreva um procedimento etapa por etapa para transfe- 
rir quantitativamente B,H, de um bulbo gasoso а 200 Torr para uma va- 
silha de reação contendo dietil éter. 


Problemas 


8.1 Qual é o número de onda do estiramento infravermelho espera- 
do para ?НСІ gasoso, dado que o valor correspondente para ‘НСІ é 
2991 cm”? 


8.2 Consulte a Leitura complementar 2 e entáo esboce o padráo de 
deslocamento qualitativo e de intensidades relativas dentro de cada sé- 
rie para o espectro de RMN ‘H e de Р do PH,. 


8.3 (a) Esboce um diagrama de nível de energia de orbital molecu- 
lar qualitativo para a molécula-íon НеН“ e indique a correlação dos ní- 
veis de orbital molecular com os níveis de energia atómicos. A ener- 
gia de ionização de H é 13,6 eV e a primeira energia de ionização do 
He é 24,6 eV. (b) Estime a contribuição relativa dos orbitais Hls e e 
Hels para o orbital ligante e prediga a localização da carga positiva 
parcial da molécula polar. (c) Por que você supõe que HeH” é instável 
em contato com solventes e superfícies comuns? 


8.4 O borano existe como a molécula В.Н, e o trimetilborano existe 
como um monômero В(СН,),. Além disso, as fórmulas moleculares 
dos compostos de composições intermediárias são В.Н.ХСН.), 
B,H(CH;),. B,H,(CH), e В.Н.СН,),. Com base nisso, descreva as 
estruturas prováveis e a ligação nessa série de hidretos alquilas mistos. 


8.5 Observações sobre um complexo onde HD substitui H, foram 
usadas para mostrar que H, está ligado em [W(CO),(P'Pr,).(H,)] sem 
a ruptura da ligação Н--Н (G. Kubas, R.R. Ryan, B.I. Swanson, PJ. 
Vergamini, e H.J. Wasserman, J. Am. Chem. Soc. 106, 451 (1984)). 
Se o complexo de di-hidrogênio possui um estiramento H—H em 
2695 cm”, qualé o número de onda esperado do complexo HD? 
Qual seria o padrão do sinal de RMN ІН surgindo do acoplamento 
com D no complexo HD? 


8.14 Qual é a tendência em caráter hidrídico de (BH), [AIH] e 
[GaH,]” Qual é o agente redutor mais forte? Forneça as equações pa- 
га a reação de [GaH,] com excesso de ECl(aq) ІМ. 


8.15 Dado NaBH,. um hidrocarboneto de sua escolha, e reagentes 
auxiliares e solventes apropriados, forneça as fórmulas e as condições 
para as sínteses de (a) В(С.Н.),, (b) Е,МВН,. 


8.16 Escreva as equações químicas balanceadas para a formação de 
silício puro a partir de silício bruto via silano. 


8.17 Descreva as diferenças físicas importantes e uma diferença quí- 
mica entre cada um dos compostos de hidrogênio dos elementos do 
bloco p no Período 2 e seu correspondente no Período 3. 


8.18 Qual tipo de composto é formado entre a água e o criptônio a 
baixas temperaturas e elevada pressão de criptónio? Descreva a estru- 
tura em termos gerais. 


8.19 Esboce as superfícies de energia potencial aproximada para a li- 
gação de hidrogênio entre H,O e o íon СГ e compare com a superfície 
de energia potencial para a ligação de hidrogênio em [ЕНЕ]. 


8.6 A ligação de hidrogênio pode influenciar muitas reações, in- 
cluindo as velocidades de ligação de O, e a dissociação de metalopro- 
teínas (G.D. Armstrong e A.G. Sykes, Inorg. Chem. 25, 3135 (1986)). 
Descreva a evidência para (ou contra) a ligação de hidrogênio com O, 
nas metaloproteínas hemeritrina, mioglobina е hemocianina. 


8.7 (а) Compare as estruturas do borano e do hidreto de alumínio, 
como descrito neste texto, com o galano (ver referéncia na nota de ro- 
dapé 16 deste capítulo). (b) Compare os compostos formados a partir 
do diborano e do digalano com trimetilamina e racionalize quaisquer 
diferencas. 


8.8 Evidéncia espectroscópica foi obtida para a existéncia de 
[Ir(C,¿H)(H(PR)]”, um complexo no qual um ligante é formalmen- 
te H}. Imagine um esquema de orbital molecular plausível para a liga- 
ção no complexo, considerando que uma unidade angular H, ocupa 
um sítio de coordenação e interage com os orbitais е, e f,, do metal. 
Entretanto, uma formulação alternativa da estrutura do complexo é 
como uma espécie triidreto com constantes de acoplamento muito 
grande (ver J. Am. Chem. Soc. 113, 6074 (1991) е as suas referências, 
especialmente J. Am. Chem. Soc. 112, 909 e 920 (1990)). Revise a evi- 
dência para esta formulação alternativa. 


8.9 Corrija as afirmações erradas na seguinte descrição de compos- 
tos de hidrogênio. “Hidrogênio, o elemento mais leve, forma compos- 
tos termodinamicamente estáveis com todos os não-metais e a maio- 
ria dos metais. Os isótopos de hidrogênio possuem números de massa 
1, 2 e 3, e o isótopo de massa de número 2 é radioativo. As estruturas 
dos hidretos dos elementos dos Grupos 1 e 2 sáo típicos de compostos 
iónicos, porque o íon Н é compacto e tem um raio bem-definido. As 
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estruturas dos compostos de hidrogênio dos não-metais estão adequa- 
damente descritas pela teoria RPECV. O composto NaBH, é um rea- 
gente versátil, porque ele possui um caráter hidrídico maior do que os 
hidretos simples do Grupo 1, como о NaH. Hidretos de elemento pe- 


sado, como hidretos de estanho, frequentemente sofrem reações radi- 
calares, em parte por causa da energia de ligação Е--Н baixa. Os hi- 
dretos de boro são chamados de compostos deficientes em elétrons, 
porque são facilmente reduzidos pelo hidrogênio.” 


Propriedades gerais dos metais 
Os metais do bloco s 


9.1 Ocorrência e obtenção 

9.2 Reações redox 

9.3 Compostos binários 

9.4 Formação de complexos 

9.5 Óxidos ricos em metais, eletretos e alcaletos 


Os metais do bloco d 


9.6 Ocorrência e obtenção 
-9.7 Estados de oxidação elevados 
9.8 Estados de oxidação intermediários 


9.9 Compostos dos metais d com ligação metal- 
metal 


9.10 Caráter nobre | 
9.11  Sulfetos metálicos е sulfeto-complexos | 
Os elementos do Grupo 12 

9.12 Ocorrência e obtenção 

9.13 Reações redox 

9.14 Química de coordenação 

Os metais do bloco p 

9,15 Ocorrência e obtenção 

9.16 Grupo 13/111 

917 Estanho е chumbo 

9.18 Bismuto 

Os metais do bloco f 


9.19 Ocorrência e obtenção 
9.20 Lantanídeos 
9.21  Actinídeos 


Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


Os elementos metálicos são os mais numerosos entre os elemen- 
tos. Suas propriedades químicas são da maior importância para 
a indústria e a pesquisa contemporâneas. Veremos muitas ten- 
dências sistemáticas nas propriedades dos metais em cada um 
dos blocos da tabela periódica, e algumas notáveis diferenças 
entre eles. Neste capítulo verificamos as tendências periódicas 
em suas propriedades químicas. Uma das mais importantes é a 
tendência na estabilidade dos estados de oxidação dentro de ca- 
da bloco. Estas estabilidades estão intimamente relacionadas à 
facilidade de recuperação dos metais a partir de seus minérios e 
pelas formas como os vários metais e seus compostos são manu- 
seados em laboratório. Outras propriedades importantes in- 
cluem a preferência do ligante e о arranjo dos ligantes ao redor 
dos íons metálicos nos complexos. Veremos que compostos biná- 
rios simples, tais como os haletos e os óxidos metálicos, fregiien- 
temente seguem tendências sistemáticas; entretanto, quando o 
metal está em um estado de oxidação baixo, variações interes- 


- santes, como a ligação metal-metal, podem ser encontradas. 


Todos os elementos nos blocos s, d e f da tabela periódica são me- 
tais, e mesmo os elementos do terceiro período do bloco p (alumí- 
nio, gálio, índio, tálio, estanho, chumbo e bismuto) normalmente 
são considerados metais (Figura 9.1). Dizemos “normalmente” 
porque a fronteira diagonal entre os metais e os não-metais no 
bloco р é mal-definida, e os metalóides germánio (Ge) e polônio 
(Po) algumas vezes também são descritos como metais. 


Propriedades gerais dos metais 


A maioria dos metais possui condutividades elétricas e térmicas 
elevadas e são maleáveis e dúcteis. Entretanto, há uma ampla va- 
riação de particularidades dentro dessa uniformidade geral. Um 
aspecto dessa diversidade é a força de coesão entre os átomos, 
como indicado pela variação das entalpias de vaporização (Figu- 
ra 9.2). Uma aplicação prática das entalpias de vaporização bai- 
xas nos Grupos 1 e 12 (os metais alcalinos, e zinco, cádmio e 
mercúrio) é o uso do sódio e do mercúrio em lâmpadas de des- 
carga elétrica, tais como lâmpadas fluorescentes e lâmpadas de 
rua. Os metais com entalpias de vaporização mais alta são en- 
contrados entre as séries 4d e 5d. O tungstênio, com o valor mais 
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Figura 9.1 А distribuição dos elementos metálicos (em negrito) na tabela periódica. 


alto de qualquer elemento, é usado como filamento em luzes incandescentes, já que ele 
somente volatiliza muito lentamente a temperaturas elevadas. 

Duas propriedades químicas características de muitos metais são a formação de 
óxidos básicos e de hidróxidos quando o metal está no estado de oxidação +1 e +2 ea 
formação de cátions (hidratados) simples em solução aquosa ácida. A maioria dos me- 
tais reage com o oxigênio. Entretanto, a espontaneidade termodinâmica e a velocida- 
de dessa reação varia grandemente a partir do césio, que inflama-se em contato com o 


Figura 9.2 As entalpias de vaporização (em kilojoules por mol) para os elementos metálicos 
nos blocos 5, бер. 
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ar, aos metais como o alumínio e o ferro que sobrevivem ao ar. Estes últimos metais 
são comercialmente úteis, porque reagem lentamente à atmosfera em temperaturas or- 
dinárias, por causa de sua passivação por uma camada protetora fina de óxido que for- 
ma sobre a sua superfície. Os metais que não possuem a tendência de formar óxidos 
sob condições-padrão são o grupo pequeno dos metais nobres, no lado direito inferior 
do bloco а (Figura 9.3): os exemplos mais conhecidos são o ouro e a platina. Os ele- 
mentos localizados no meio do bloco d possuem propriedades químicas altamente va- 
riadas, por causa de sua ampla gama de estados de oxidação acessíveis e de sua habi- 
lidade em formar muitos complexos (Capítulo 7). 

A visão tradicional das propriedades químicas dos elementos metálicos se dá a 
partir da perspectiva de sólidos iônicos e dos complexos que contenham um íon metá- 
lico simples central. Entretanto, com o desenvolvimento de técnicas refinadas para a 
determinação de estruturas, tem sido reconhecido que também há muitos compostos 
de metais а que possuem distâncias de ligação metal-metal (М--М) comparáveis ou 
mais curtas do que as existentes nos metais puros. Essas descobertas estimularam in- 
vestigações estruturais de raios X de compostos que podem conter ligações M—M, e 
inspirou a pesquisa em sínteses projetadas para ampliar a gama dos tais compostos 
agregados*. Exemplos de compostos agregados metálicos (e não-metálicos) agora são 
conhecidos em todos os blocos da tabela periódica (Figura 9.4), mas eles são mais nu- 
merosos no bloco a. ә 

А Figura 9.4 mostra como os compostos agregados podem ser classificados de 

- acordo com o tipo de ligante. Embora essa classificação não seja precisa nos detalhes 
para todos os compostos agregados, ela fornece informação sobre os tipos principais de 
ligantes e alguma compreensão da ligação. Por exemplo, freqiientemente os alquil com- 
postos de lítio (Capítulo 15) possuem grupos alquílicos presos a um agregado metálico 
por ligações multicêntricas de dois elétrons. Agregados dos primeiros elementos do blo- 
co d e dos lantanídeos geralmente contêm ligantes doadores б tal como Br”. Esses li- 
gantes podem ocupar alguns dos orbitais de baixa energia desses átomos metálicos po- 
bres em elétrons pela doação de elétrons сел. Em contraste, os aglomerados de metais 
ricos em elétrons localizados à direita do bloco d geralmente contêm ligantes recepto- 
res л tal como CO, que remove alguma da densidade eletrônica do metal. Muitos ele- 
mentos do bloco p não requerem ligantes para completar suas camadas de valência dos 
átomos individuais nos agregados e podem existir como agregados nus. Os agregados 
iónicos Pb? e Sn; são dois exemplos de agregados nus formados por metais. 
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Figura 9.3 А localização dos metais no- 
bres na tabela periódica. 
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Figura 9.4 А classe principal de elementos formadores de agregados. Observe que o carbono 
está nas duas classes (por exemplo, ele ocorre como С.Н; e Ceo). (Adaptado de D.M.P. Mingos е 
D.J. Wales, Introduction to cluster chemistry. Prentice Hall, Englewood Cliffs (1990).) 
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Embora as propriedades químicas dos elementos metálicos sejam muito ricas, ca- 
da bloco de elementos mostra tendências moderadamente consistentes na estabilidade 
dos estados de oxidação, a tendência para formar complexos е a natureza dos haletos 
e dos calcogenetos de vários estados de oxidação. 


Os metais do bloco s 


Os cátions dos metais alcalinos (Grupo 1) e dos metais alcalinos terrosos (Grupo 2) 
normalmente são encontrados em minerais e águas naturais, e alguns são constituintes 
importantes de fluidos biológicos, tais como o sangue. Os átomos desses metais pos- 
suem pouco controle sobre seus elétrons de valência e deste modo são conhecidos por 
suas energias de ionização e entalpias de vaporização baixas (Figura 9.2), Como con- 
seqiiéncia, os metais são agentes redutores fortes, е todos os metais do Grupo 1 e do 
cálcio ao bário no Grupo 2 reagem rapidamente com a água para liberar hidrogênio. 
Os metais mais baratos (lítio, sódio, potássio e cálcio) frequentemente são usados em 
laboratórios e na indústria como agentes redutores poderosos para as reações químicas 
em solventes não-aquosos, tal como amônia líquida. Os números de oxidação caracte- 
rísticos dos elementos do bloco 5 coincidem com o seu número de grupo: +1 para os 
metais alcalinos e +2 para os metais alcalinos terrosos. 

Até 1950, poucos complexos simples dos íons dos metais alcalinos foram reconhe- 


. cidos; entretanto, a síntese de ligantes polidentados contendo átomos doadores “duros”, 


tais como o oxigênio е o nitrogênio, tem permitido a descoberta de muitos complexos 
dos íons metálicos dos Grupos 1 e 2. Também foi constatado que quando a água e o ar 
são eliminados, alguns compostos não-usuais com os metais nos estados de oxidação 
negativo podem ser preparados. Exemplos incluem os sodietos, que contêm Na. 


9.1 Ocorrência e obtenção 


A abundância dos metais do Grupo 1 e 2 na crosta terrestre estende-se a uma série vas- 
ta, desde o cálcio (o quinto metal mais abundante), passando pelo sódio (sexto), mag- 
nésio (sétimo) e potássio (oitavo), aos metais relativamente raros césio e berílio (Figu- 
ra 9.5). Vimos na Seção 1.1 que as abundâncias baixas do lítio e do berílio surgem dos 
detalhes da nucleossíntese. As baixas abundâncias dos metais pesados alcalinos e al- 
calinos terrosos estão associadas com o declínio nas energias nucleares de ligação dos 
elementos posteriores ao ferro. 

A Tabela 9.1 lista as principais fontes naturais e os métodos de obtenção dos me- 
tais do grupo 1 e 2 comercialmente importantes. Pelo fato de que esses elementos são 
altamente redutores, sua recuperação requer tecnologia relativamente onerosa, tal co- 
mo a eletrólise de sais fundidos, o uso de outros metais alcalinos como agentes redu- 
tores ou a redução metálica à temperatura elevada. 


Sódio, potássio magnésio e cálcio são abundantes na crosta terrestre, mas a obtenção dos 
metais requer muita energia. 


Tabela 9.1 Fontes minerais e métodos de obtenção de alguns metais do bloco s 
comercialmente importantes 


Metal - Fonte natural Método de recuperação 
Lítio Espoduménio, LIAI(SIO,), Eletrólise de ШСІ + KCl fundido 
Sódio Sal-gema, NaCl, água do mar e salmoura Eletrólise de NaCl fundido 
Potássio Silvita, salmoura de KCI Ação do sódio sobre КС! а 850°C 
Berílio Berilo, Be¿AlSi¿O ¡y Eletrólise de BeCl, fundido 
Magnésio Dolomita, Само(со,), 2МаСаО,і) + FeSi(l) 1500, 
Mata) + Fe(l) + CaSiO,(!) 
Cátcio Pedra calcária, СаСО, Eletrólise de CaCl, fundido 
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9.2 Reações redox 


Os potenciais-padrão dos metais alcalinos е dos alcalinos .terrosos (Tabela 9.2) suge- 
rem que eles são capazes de ser oxidados pela água: 


Grupo 1: M(s) + Н,0(1) —— Мад) + OH (aq) + Н.е) 
Grupo 2: M(s) +2 Н,0(1) —— Мад) + 2 OH (aq) + Hg) 


Esta reação é tão rápida e exotérmica para о sódio e seus congêneres mais pesados que 
o hidrogênio é inflamado. O vigor dessas reações está associado aos baixos pontos de 
fusão dos metais, porque uma vez fundida, uma superfície metálica limpa está mais 
prontamente exposta е assegura reação rápida. No Grupo 2, o berílio e o magnésio são 
protegidos da oxidação posterior por uma camada de óxido fino e deste modo sobrevi- 
ve na presença de água e de ar. 

Os potenciais-padrão dos metais alcalinos são › surpreendentemente uniformes (e 
próximos a -3 V). Esta uniformidade deriva das contribuições que se compensam no 
ciclo termodinâmico, no qual a semi-reação de redução pode ser analisada (Figura 
9.6). Tanto as entalpias de sublimação quanto a de ionização decrescem em um grupo 
(tornando a oxidação mais favorável); entretanto, essa tendência é contrariada por uma 
entalpia de hidratação menor à medida que o raio dos íons aumenta (tornando a oxida- 
ção menos favorável). 


Os metais dos Grupos 1 e 2 são agentes redutores fortes. 


Li*(g) + e 
МА тты = ai A 


Cs*(g) + e 


+687 A 


-966 +452 


-700 


Cs*(aq) + e 


Li*(ag) + e 


Figura 9.6 Ciclos termoquímicos (variações na entalpia em kilojoules por mol) para a semi-rea- 
ção de oxidação М(в) — M'(ag) + е para o lítio e o césio. Observe que a grande diferença 
na entalpia de formação de Ма) é compensada por uma diferença similar nas entalpias de hi- 
dratação de М“. 


9.3 Compostos binários 

Os potenciais-padrão para pares em solução aquosa frequentemente dão uma indica- 
ção da tendência dos elementos do bloco s em formar compostos. Entretanto, as inte- 
rações dos cátions com ânions no estado sólido podem diferir significativamente de 
sua interação com as moléculas de Н,О; assim, os potenciais-padrão nem sempre são 
um bom guia. Por exemplo, além da uniformidade relativa dos potenciais-padrão 
quando descemos em um grupo, o único nitreto estável dos metais do Grupo 1 é o ni- 
treto de lítio, Li,N. A individualidade química dos elementos do bloco s também apa- 
rece, como veremos, em suas reações com o oxigênio. é 
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Tabela 9.2 Potenciais padrão para os 


elementos do bloco s (E ' У) 

Grupo 1 Grupo 2 

Li -3,04 Be -1,97 
Ма -2,71 Mg -2,36 
К -2,94 Ca -2,87 
Rb -2.92 г -2,90 
Cs -3,06 Ba -2,92 
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As tendéncias nas propriedades químicas sáo muito mais simples para os haletos 
metálicos, e exemplos são conhecidos para todas as combinações binárias de um me- 
tal alcalino e um halogênio. A maioria dos haletos alcalinos possuem uma estrutura de 
sal-gema (6,6) (Seção 2.9), mas CsCI, CsBr e CsI possuem uma estrutura de cloreto de 
césio com empacotamento compacto (8,8). A altas pressões, os haletos de sódio, de 
potássio e de rubídio sofrem uma transição de sal-gema para uma estrutura de cloreto 
de césio mais empacotada. 

A grande maioria dos óxidos e dos sulfetos dos metais do bloco s exibe o número 
de oxidação do grupo (+1 para o Grupo 1, +2 para o Grupo 2). Entretanto, a possibili- 
dade de catenação do ânion (formação de cadeia) origina uma gama rica de compos- 
tos. Por exemplo, Na,O, contém o íon peróxido, ОР, e KO, contém o íon superóxido, 
O). Além disso, os fons metálicos maiores do Grupo 2 formam peróxidos. A estabili- 
zação de ânions grandes peróxido e superóxido pelos metais alcalinos maiores e os cá- 
tions de metais alcalinos terrosos foi utilizada na Seção 2.12 como um exemplo de co- 
mo cátions grandes podem ajudar a estabilizar os ânions grandes. 

Um aspecto diferente dos cátions dos metais alcalinos é a alta solubilidade em 
água da maioria de seus sais simples. As exceções principais para esta regra são os 
compostos onde os cátions maiores, K* até o Cs”, estão combinados com ánions gran- 
des: essa propriedade também foi mencionada na Seção 2.12 como um exemplo da va- 
riação das entalpias de rede com raios iônicos. Por exemplo, os percloratos de metais 
alcalinos pesados são muito menos solúveis do que os percloratos dos metais alcali- 
nos leves, enquanto que a concentração molar de CsCIO, (aq) saturado é 0,09 mol 
1Л!,еаао ТАС1О, (ад) é 4,5 mol 17'. Os sais de tetrafenilboratos de potássio e dos me- 
tais alcalinos mais pesados sáo mesmo menos solúveis em água. Similarmente, os cá- 
tions de metais alcalinos terrosos mais pesados formam sais insolúveis com os fons di- 
negativos grandes: um exemplo conhecido é o sulfato de cálcio hidratado, o constituin- 
te principal do gesso. A tendéncia para a menor solubilidade em água quando desce- 
mos no grupo é surpreendente: MgSO, é altamente solúvel, mas a solubilidade molar 
do CaSO,- 2H,0 é de 5 x 107 mol L e a do BaSO, é somente de 107 mol L”. 

As determinações das estruturas por raios X mostram que frequentemente o íon 
Li” é encontrado em sítios variando de coordenação de quatro a seis. Exemplos in- 
cluem Li,O, onde ele está tetracoordenado (na estrutura antifluorita, Seção 2.9), e ІЛЕ, 
onde está hexacoordenado (na estrutura de sal-gema). Os íons de metais alcalinos 
maiores mostram mais variação em seu número de coordenação comum, 

As estruturas dos compostos de berílio são distintas por causa da tendência do ele- 
mento para a formação de ligação covalente, que surge em troca de seu tamanho pe- 
queno e do poder polarizante alto. Um fragmento que ocorre periodicamente nos com- 
postos de berílio é uma unidade tetraédrica com Be no centro. Por exemplo, a forma a 


- baixa temperatura de BeO tem uma estrutura wurtzita (Seção 2.9), com coordenação 


tetraédrica do átomo Be. Se não fosse pela alta toxidez dos compostos de berílio, a ce- 
râmica de ВеО poderia encontrar muitas aplicações, porque ela apresenta а combina- 
ção incomum de baixa condutividade elétrica com alta condutividade térmica. Em 
contraste com ВеО, os óxidos mais simples de todos os íons maiores dos metais alca- 
linos são hexacoordenados com estrutura de sal-gema. 


2 De rara = 
O íon menor do Grupo 2, Ве”, é tipicamente encontrado com tetracoordenação; os íons 
maiores tipicamente possuem hexacoordenação. 


9.4 Formação de complexos 


Os íons metálicos do bloco s em seus estados de oxidação do grupo são quimicamen- 
te “duros”. Deste modo, a maioria dos complexos que eles formam surgem das intera- 
ções Coulômbicas com doadores pequenos, “duros”, como aqueles possuindo átomos 
O e N. Em geral. quanto menor o íon e maior a carga, mais estável é o complexo. Рог 
exemplo, complexos de Be™ e de Mg” com ligantes “duros” frequentemente são está- 
veis com respeito à decomposição, mas os complexos de outros íons metálicos do blo- 
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co s não o são. Para esses complexos, a labilidade se assemelha com com a estabilida- 
de. De fato, somente para Be” (aq) е Mg” (aq) a formação de complexos simples é 
mais lenta do que a velocidade de encontro na solução. 

Os complexos mais notáveis dos cátions do Grupo 1 е йоз metais mais pesados do 
Grupo 2 (do cálcio até o bário) são formados pelos ligantes polidentados. Os ligantes 
monodentados estão ligados apenas fracamente, por causa das interações Coulômbi- 
cas fracas e da falta de ligação covalente significativa. Os éteres coroa, como 18- 
crown-6 (1), formam complexos com íons de metais alcalinos que sobrevivem indefi- 
nidamente em solução não-aquosa. Os ligantes bicíclicos do tipo criptando, como crip- 
ta 2.2.1 (2) e cripta 2.2.2 (3), formam complexos com metais alcalinos que são mais 
estáveis, e então podem sobreviver em solução aquosa. Esses ligantes são estericamen- 
te seletivos para um íon metálico particular, sendo o fator dominante o ajuste entre o 
cátion e a cavidade do ligante que o acomoda (Figura 9.7). 

Os cátions do Grupo 2 formam complexos com os ligantes coroa e cripta. Os com- 
plexos mais estáveis são formados com ligantes polidentados carregados, como o íon 

“etilenodiamintetracetato analiticamente importante (СО-С),МСН,СН.Х(СО;),, ейа). 
As constantes de formação de complexos de edta dos complexos de metais alcalinos 
encontram-se na ordem Са” > Mg” > Sr”* > Ва”. A análise dessa tendência ímpar é 
muito complexa e está além do propósito da presente discussão. Em estado sólido, a 
estrutura do complexo Mg” edta é heptacoordenado (4), com H,O preenchendo um sí- 
tio de coordenação. O complexo de cálcio é hepta ou octacoordenado, dependendo do 
contra-íon, com uma ou duas moléculas de H,O como ligantes. Um grande número de 
complexos de Ca” e de Mg” ocorrem naturalmente, o mais familiar é a clorofila (ver 
Seção 19.11). 

Compostos de berílio mostram propriedades consistentes com um maior caráter 
covalente do que aquele de seus congêneres, e alguns de seus complexos com ligantes 
comuns são totalmente estáveis. Por exemplo, o acetato básico de berílio (oxiacetato 
de berílio, Ве,О(О,ССН,),) consiste de um átomo central de O rodeado por um tetrae- 
dro formado por quatro átomos de Be, que estão unidos por pontes de íons acetatos (5). 
Ele pode ser preparado pela reação de ácido acético com carbonato de berílio: 


4 BeCO,(s) + 6 СН,СООН() — 4CO,(g) + 3 Н,О@) + Ве,О(О,ССН,),$) 


O acetato básico de berílio é um composto molecular incolor, sublimável; ele é solú- 
vel em clorofórmio, do qual ele pode ser recristalizado. 


Ligantes polidentados cíclico e bicíclicos são empregados para formar complexos estáveis 
dos íons dos Grupos 14 2. 
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Figura 9.7 А estabilidade de complexos 
dos metais com ligantes do tipo criptando 
mostrado como um gráfico do logaritmo da 
constante de formação em água em função 
do raio do cátion. Observe que a cripta me- 
nor 2.2.1 favorece a formação de complexo 
com Na? e a cripta maior 2.2.2 favorece К“. 
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4 [Mg(edta)(0H,)]*” 


320 Quimica INORGÂNICA 


0 
0 
de 
= 
0 
0 
0 
o” PS 
E CA 


0 0 + 


5 [Ве,О(О„СОН;);] 


Figura 9.8 A estrutura de Rb,O,. Cada 
átomo de O nesse conglomerado está ro- 
deado por um octaedro de átomos de Rb. 


Exemplo 9.1 Explicando as tendências na química do bloco s 


Use o modelos de ligação simples para explicar por que o bário forma peróxido mas o 
berílio não. 


Resposta: Ânions grandes geralmente são estabilizados por cátions grandes (Seção 
2.12). Deste modo, o peróxido de bário seria mais estável do que o peróxido de berí- 
lio. De fato, o composto peróxido forma-se espontaneamente com a exposição de bá- 
rio ao ar. O berílio somente forma o ВеО. 
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Teste seus conhecimentos 9.1 Escolha o ligante mais apropriado para 
cada um dos dois grupos de íons metálicos е dê uma ordem aproximada de 
estabilidade dentro de cada grupo. Ligante: cripta 2.2.2, edta, OH”; cátion 
metálico: (a) Li", Ма”, Rb”, Сѕ“; (Б) Cu”, Fe”, 
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9.5 Óxidos ricos em metal, eletretos e alcaletos 


Condições especiais são necessárias para formar compostos dos metais do bloco s, on- 
de os elementos ocorrem com números de oxidação menores do que seus números de 
grupo. Estas combinações notáveis somente são formadas quando o ar e outros agen- 
tes oxidantes são rigorosamente excluídos. Por exemplo, uma série de óxidos ricos em 
metal é formada pela reação de rubídio ou de césio com um fomecimento limitado de 


“oxigênio. Esses compostos, que estão classificados na Figura 9.4 como agregados, são 


escuros, condutores metálicos altamente reativos, com fórmulas aparentemente estra- 
nhas, tais como Rb¿O, Rb,O,, Cs¿O e Cs,O. Uma pista para a explicação dessas cons- 
tituições é que o Rb,O, consiste de átomos de O rodeados por um octaedro de seis áto- 
mos de Rb, com duas faces compartilhando octaedros vizinhos (Figura 9.8). Acredita- 
se que esses agregados existam devido às interações Coulômbicas МО” junto com li- 
gações mais fracas M—M deslocalizadas sobre o sistema metálico. A condução metá- 
lica dos compostos sugere que os elétrons de valência estão deslocalizados além dos 
agregados individuais de КЬО,. 

Uma outra série interessante de compostos foi caracterizada durante o estudo do 
sódio em amônia líquida. O sódio dissolve em amônia líquida pura, anidra (sem evo- 
lução de hidrogênio) para originar soluções que são azuis intensas quando diluídas. A 
cor dessas soluções de metal-amônia origina-se da cauda de uma forte banda de ab- 
sorção que apresenta um máximo no infravermelho próximo. Outros metais eletropo- 
sitivos com entalpias de sublimação baixas, incluindo o cálcio e o európio, dissolvem 
em amônia líquida para dar soluções com uma cor que é independente do metal. Um 
grande número de experimentos indica que a absorção responsável pela cor surge de 
transições de um elétron em uma cavidade formada por um grupo de moléculas NH, e 
com níveis de energia que assemelham-se aqueles de uma partícula em um ambiente 
esférico. 

А dissolução de sódio em amônia líquida para dar uma solução bem diluída é re- 
presentada pela equação 


Na(s) —— Na'(am) + e (am) 


onde “am” simboliza solução em amônia. Essas soluções sobrevivem por longos pe- 
ríodos na temperatura de amônia em ebulição (-33 °С) e na ausência de ar. Entretanto, 
eles somente são metaestáveis, e sua decomposição é catalisada por alguns compostos 
do bloco d: 


Na'(am) + e (am) + NH,() ——> NaNH,(am) + +H,(g) 


Em soluções mais concentradas, е (am) associa-se com o cátion, e as soluções concen- 
tradas possuem uma aparência de bronze. Medidas do espectro óptico e condutivida- 
de elétrica indicam que os elétrons estão deslocalizados na solução, tal como eles es- 
tão em um metal. 
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Аз soluções azuis de metal-amônia são agentes redutores excelentes. Рог exemplo, o 
complexo de Ni(II) incomum [Ni.(CN)J" pode ser preparado pela redução de МКП) 
com potássio em amónia líquida: 


2K,[Ni(CN),] + 2K*(am) + 2е (am) —> K [Ni (CN) (ат) + 2KCN 


A reação é conduzida na ausência de ar em um frasco resfriado no ponto de ebulição 
da amônia. | 

Os metais alcalinos também dissolvem em éter e em aminas alquílicas para origi- 
nar soluções com espectro de absorção que depende do metal alcalino. A dependência 
sugere que o espectro está associado com transferência de carga de um fon alcaleto, 
М (сото o íon sodieto, Ма ), ao solvente. Evidência posterior para a ocorrência de 
íons alcaletos é o diamagnetismo associado às espécies МГ, que teriam configuração 
eletrônica de valência s’. Uma outra observação em concordância com essa interpreta- 
ção é que, quando uma liga de sódio-potássio é dissolvida, a banda dependente do me- 
tal é aquela mesma de uma solução de sódio. Quando etilenodiamina é usado como 
solvente (simbolizado por “еп”), a banda independente de metal não é observada; as- 
sim, a equação de dissolução é escrita 


2 Na(s) — Na'ten) + Na (en) 
Nak(l) ——> K'(en) + Na (en) 


A complexação de um cátion com um ligante do tipo criptando pode ser usada para 
preparar sodietos sólidos, como [Na(2.2.2)]'[Na]”, onde (2.2.2) simboliza o ligante do 
tipo criptando. A determinação da estrutura por raios X revela a presença de 
[Na(2.2.2)]' e de fons Na”, com o último localizado em uma cavidade do cristal com 
um raio aparente maior do que aquele doT. A preparação de sodietos e outros alcale- 
tos demonstra a influéncia poderosa de solventes e de agentes complexantes nas pro- 
priedades químicas dos metais. É mesmo possível cristalizar sólidos contendo elétrons 
solvatados, os assim chamados eletretos, e obter estruturas cristalinas desses compos- 
tos por raios X. A Figura 9.9, por exemplo, mostra a posição deduzida do máximo da 
densidade eletrónica em tal sólido. 

Os elementos do bloco s também formam uma gama de compostos organometáli- 
cos que sáo úteis em sínteses orgánicas e inorgánicas. Dois exemplos conhecidos sáo 
os reagentes de Grignard, tais como CH,MgBr, e metilítio, Li,(CH,),. Esses compos- 
tos sáo tratados ao longo do Capítulo 15. 


Os metais dos Grupos 1 e 2 formam óxidos ricos em metal em amónia líquida; quando os 
agentes oxidantes estão ausentes ou são limitados, eles formam compostos ricos em metal 
com ligantes do tipo criptando, muitos dos quais são condutores eletrônicos. 
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A maioria dos metais do bloco d são muito mais rígidos do que os metais dos Grupos 
1 e 2. Essa propriedade, juntamente com as velocidades moderadas de oxidação ao ar, 
esclarece o amplo uso do ferro, do cobre е do titânio na construção de veículos e de 
edifícios. Um outro contraste com os metais do bloco s é uma ampla gama de estados 
de oxidação que muitos metais do bloco d exibem, o que conduz a uma química rica e 
interessante. Os metais do bloco d também formam uma gama muito mais extensa de 
compostos de coordenação (Capítulo 7) e de compostos organometálicos (Capítulo 
16). Sua variação de estados de oxidação explica as propriedades eletrônicas interes- 
santes de muitos compostos sólidos dos elementos do bloco d (Capítulo 18), sua habi- 
lidade de participar em catálise (Capítulo 17), e seu papel sutil e importante em pro- 
cessos bioguímicos (Capítulo 19). Nesta seção, focalizamos as tendências nas estabi- 
lidades dos estados de oxidação dentro do bloco d e as propriedades de alguns com- 
postos representativos. í 


Figura 9.9 Um diagrama ORTEP da estru- 
tura cristalina de [Cs(18-crown-6)2]'e”. Os 
pontos circundados marcam os sítios de 
densidade eletrônica mais elevada e, assim, 
indicam as localizações do “ânion” e”. (De 
S.B. Dawes, D.L. Ward, R.H. Huang, e J.L. 
Lee, J. Am. Chem. Soc. 108, 3534 (1986).) 
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9.6 Ocorrência e obtenção 

Os elementos situados à esquerda da série 3d ocorrem na natureza inicialmente como 
óxidos metálicos ou como cátions metálicos em combinação com oxiânions (Tabela 
9.3). Desses elementos, o titânio é o mais difícil de reduzir, e ele é amplamente produ- 
zido pelo aquecimento de TiO, com СІ, e carbono para produzir TiCl,, que é então re- 
duzido por magnésio fundido a cerca de 1000 °С em uma atmosfera de gás inerte. Os 
óxidos de cromo, manganês, e ferro são reduzidos com carbono (ver Seção 6.1), um 
regente muito barato. À direita do ferro na série 3d, cobalto, níquel, e cobre ocorrem 
principalmente como sulfetos e arsenetos, o que é compatível com o aumento do cará- 
ter “mole” do ácido de Lewis dos íons dipositivos à direita da série. O cobre é usado 
em grandes quantidades para condutores elétricos, e a eletrólise é usada tanto para re- 
finar cobre bruto como para alcançar a alta pureza necessária para a condutividade elé- 
trica elevada. 

A dificuldade em reduzir os primeiros metais 4d e 5d, o molibdênio e o tungstênio 
fica clara a partir da Tabela 9.3. Ele reflete a tendência desses elementos em possuir es- 
tados de oxidação elevados estáveis, como discutidos posteriormente nessa seção. Os 
metais do grupo da platina (Ru e Os, Rb e Ir, e Pd e Pt), encontrados no lado inferior 
direito do bloco d, ocorrem como minérios de sulfeto e de arseneto, normalmente em 
associação com quantidades maiores de cobre, de níquel, e de cobalto. Eles são cole- 
tados da lama que forma durante o refinamento eletrolítico de cobre e de níquel. 


Minerais de sulfeto de metais quimicamente “moles”, como Cu, são oxidados parcialmen- 
te para obter o metal; os metais mais eletropositivos e quimicamente “duros” ocorrem co- 
mo óxidos e são extraídos por redução. 


Tabela 9.3 Fontes minerais e métodos de obtenção de alguns metais do bloco d 
comercialmente importantes 


Metal Minerais principais Método de recuperação Nota 
Titânio limenita, FeTiO, TiO, +2С + 2Cl, — ТІСІ, + 200 
- - Rutilo, TIO, seguido pela redução de ТІСІ4 com Na ou Mg 
Cromo · ` · Cromita, FeCr,O, FeCr¿O, + 40 — Fe + 2Cr + 4CO. (a) 
Molibdênio  Molibdenita, MoS, 2MoS, +70, ---> 2М00; + 450, 
seguido por: 
MoO, +2Fe ——> Мо + Fe¿O, (b) 
ou: MoO, + ЗН, — Мо + ЗН,О 
Tungstênio  Scheelita, CaWO, Само, + 2HC! ——> WO, + CaCl, + H,O 
Wolframita, FeMn(WO,), Seguido por 2WO, + 6H, >2W + 6H,0 
Manganés Pirolusita, MnO, MnO, + С >Mn + CO, (c) 
Ferro Hematita, Ре,О, Fe,O, + ЗСО >2Fe + ЗСО, 


Magnetita, Fe¿O, 
Limonita, FeO(OH) 
Cobalto Cobaltita, СоА55 Subproduto da produção de cobre e de níquel 
Esmaltita, CoAs, 
Linneíta, Co,S, 


Níquel. Pentlandita, (Ғе,Мі),5, 2NIS + 20, >2Ni + 280, (d) 
Cobre Calcopirita, CUFeS, 2CuFes, + 2510, + 50, >2Cu, + 2FeSiO, 
Calcocita, Cu,S + 450, 


(a) A liga cromo-ferro é usada diretamente para ago inoxidável. 

(b) A figa ferro-molibdénio é usada no corte do ago. 

(c) A reagáo é realizada em um alto forno com Fe,O, para produzir ligas. 

(9) NiS é formado fundindo o mineral e separado por processos físicos. МО é usado em um alto forno com 
óxidos de ferro para produzir aços. Níquel é purificado por eletrólise ou o processo Mond via Ni(CO),. 
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9.7 Estados de oxidação elevados 


Como resultado da convenção de atribuir um número de oxidação negativo para qual- 
quer não-metal em combinação com um metal, números de oxidação formais elevados 
podem ser encontrados, tais como Ке(УП) em [ReH,]” e УУ(У1) em Wí(CH;),. Entre- 
tanto, esses compostos não são agentes oxidantes no sentido habitual; eles são discu- 
tidos juntos com outros compostos organometálicos no Capítulo 16. Limitaremos esta 
discussão aos compostos contendo ligantes eletronegativos, como os halogênios, o 
oxigênio e o enxofre. 


(a) Estados de oxidação ao longo da série 3d 


O número de oxidação do grupo (no sistema 1-18) pode ser encontrado nos elementos 
que se encontram à esquerda do bloco d; mas não pelos elementos à direita. Por exem- 
plo, escândio, ítrio e lantânio no Grupo 3 são encontrados em solução aquosa somen- 
te com número de oxidação +3, e a grande maioria de seus complexos contém os me- 
tais nesse estado de oxidação. O número de oxidação do grupo nunca é encontrado 
após o Grupo 9 (Со. Rh e Ir). Esse limite no número de oxidação máximo correlacio- 
na-se com o aumento no caráter nobre da esquerda para a direita ao longo de cada pe- 
ríodo no bloco d. 

A tendência na estabilidade termodinâmica dos estados de oxidação do grupo dos 
metais 3d é claramente ilustrada pelo diagrama de Frost na Figura 9.10. Vemos que os 
estados de oxidação do grupo do escândio, do titânio, e do vanádio caem na parte in- 
ferior do diagrama. Essa localização indica que o metal e qualquer espécie nos estados 
de oxidação intermediário são prontamente oxidados ao estado de oxidação do grupo. 
Em contraste, espécies no estado de oxidação do grupo para o cromo e o manganês (+6 
e +7, respectivamente) encontram-se na parte superior do diagrama. Essa localização 
indica que eles são muito suscetíveis à redução. A ilustração também mostra que o nú- 
mero de oxidação do grupo não é atingido nos Grupos 8 ao 11 do Período 4 (ferro, co- 
balto, níquel, cobre e zinco). 

Os compostos binários dos elementos 3d com os halogênios e o oxigênio também 
ilustram a tendência na estabilidade do estado de oxidação do grupo. Os primeiros me- 
tais podem alcançar seus estados de oxidação do grupo em compostos com cloro (por 
exemplo, ScCl, е ТіСІ,), mas o halogênio oxidante mais forte, o flúor, é necessário pa- 
ra atingir o estado de oxidação do grupo do vanádio (Grupo 5) e do cromo (Grupo 6), 
que formam VF, е CrF,, respectivamente. Além do Grupo 6 no Período 4, mesmo o 
flúor não pode exibir o estado de oxidação do grupo, e MnF, e FeF, nunca foram рге- 
parados. O oxigênio exibe o estado de oxidação do grupo para muitos metais mais 
prontamente do que o fluoreto, porque menos átomos O do que átomos F são necessá- 
rios para alcançar o mesmo estado de oxidação. Por exemplo, o estado de oxidação do 
grupo de +7 para manganês é alcançado em sais de permanganato, tais como o per- 
manganato de potássio, КМпО,. Entretanto, reivindicações para a existência de ҒеО, 
são fortemente disputadas. 

Como se pode concluir, a partir do diagrama de Frost na Figura 9.10, cromato, 
CrO o permanganato, MnO,, e ferrato, ҒеО (ver Quadro 9.1), são agentes oxidantes 
fortes e tornam-se mais fortes do CrO% ао FeO% . Essa tendência é uma outra ilustra- 
ção do decréscimo da estabilidade do estado de oxidação máximo atingível para os 
Grupos 6, 7 е 8. Outro exemplo da grande dificuldade de oxidar um elemento locali- 
zado à direita do cromo ao seu estado de oxidação máximo é que a oxidação ao ar do 
MnO, em hidróxido de potássio fundido não torna o manganês no estado de oxidação 
do grupo, mas, pelo contrário, produz o composto manganato de potássio verde inten- 
so, К.МпО,, que contém Mn(IV). O desproporcionamento de MnO; em solução 
aquosa ácida produz óxido de manganês (ТУ), MnO,, e o fon permanganato púrpura 
intenso, MnO}, contendo Ма(УИ): 


3 MnO% (aq) “АН аа) —— 2 МпО; (aq) + MnO,(s) + 2H,0(1) | 
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Número de oxidagáo, N 
Figura 9.11 Um diagrama de Frost para о 


grupo do cromo no bloco d (Grupo 6) em so- 
lugáo ácida (pH = 0). 


+3 +4 +5 +6 +7 
Número de oxidação, N 


Figura 9.10 Um diagrama de Frost para a primeira série dos elementos do bloco dem solução 
ácida (pH = 0). Os números em negrito identificam os números do grupo e a linha tracejada co- 
necta as espécies nos estados de oxidagáo de seu grupo. 


O número de oxidação do grupo do ferro (+8) não foi alcançado em nenhum solvente. 


O estado de oxidação do grupo pode ser alcançado em elementos que encontram-se no la- 
do esquerdo do bloco d, mas não pelos elementos à direita. 


(b) Estados de oxidação descendo em um grupo 

Nos Grupos 4 até о 10, o estado de oxidação mais alto de um elemento torna-se mais 
estável quando descemos o grupo, com a mudança maior na estabilidade ocorrendo 
entre as primeiras duas linhas do bloco d. Essa tendência é ilustrada para o Grupo 6 na 
Figura 9.11. Observe que o Mo(VT) e a espécie (УТ) encontram-se abaixo do Cr(VD 
em H,Cr,O,, indicando que o estado de oxidação máximo é mais estável para o molib- 
dênio e o tungstênio. As posições relativas de Cr(VD), МО(УІ) e W(VD no diagrama 
também ilustram a observação sobre a mudança entre a primeira e a segunda linha do 
bloco а. 
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Tabela 9.4 Estado de oxidação mais elevado dos haletos binários do bloco а” 


Grupo 

4 5 6 7 8 9 10 11 
TiL VF; CrF;' МпЕ, FeBr, Cor, МЕ, CuBr, 
21, мы, МОЕ, тсс Ви, С RhF, Рағ, Адғ, 
Hfl, Tal; WBr, Веғ, OsF, ГЕ, рғ, AUCI, 


"Ав fórmulas mostram o haleto menos eletronegativo que conduz ao estado de oxidação mais alto. 
'CrF, resiste por vários dias em temperatura ambiente em um recipiente de Мопе! passivado. 


O aumento na estabilidade dos estados de oxidação elevados para os metais mais 
pesados do bloco d pode ser visto nas fórmulas de seus haletos (Tabela 9.4), e as fór- 
mulas-limites MnF,, TcF, е ReF, mostram a facilidade maior dos metais oxidantes 4d 
e 5d. Os hexafluoretos dos elementos mais pesados do bloco « foram preparados do 
Grupo 6 ao Grupo 10 (como em PtF9). Mantendo a estabilidade dos estados de oxida- 
ção elevados para os metais mais pesados, WF, não é um bom agente oxidante. Entre- 
tanto, о caráter oxidante dos hexafluoretos aumenta para a direita e PtF, é tão potente 
que pode oxidar O, a Oy: 


Og) + PtF(s) ——> [O,][PtF,](S) 


A habilidade em alcançar o estado de oxidação mais elevado não está correlaciona- 
da com a facilidade de oxidagáo do metal a um estado de oxidacáo intermediário. Por 
exemplo, ferro elementar é suscetível à oxidação pelo H'(ag) sob condições-padrão, 


Fe(s) + 2H'(aq) ——> Fe*(aq) + Н,(р) (EF = +0,44 V) 


Entretanto, como já observamos, não foi encontrado nenhum agente oxidante em 
solução com o seu estado de oxidação do grupo. Os dois metais mais pesados no Gru- 
ро 8 (rutênio e ósmio) não são oxidados pelo Н em solução aquosa ácida: 


Os(s) + 2H,O(1) ——> OsO,(s) + 2H,(g) (Е =-0,65 V) 


Entretanto, eles podem ser oxidados pelo oxigênio ao estado +8, сото КиО, e ОѕО,: . 


Os(s) + 20,(g) ---> OsO,(s) 
O tetróxido de rutênio e o tetróxido de ósmio são compostos moleculares tóxicos alta- 
mente voláteis, de baixa fusão, usados como agentes oxidantes seletivos. Por exemplo, 
o tetróxido de ósmio (assim como o íon permanganato) é usado para oxidar alcenos a 
dióis: 


H H 
000 OH 
оо, 76 meros 
Ж 5 H,0 
o о OH 
H H 
Сено СЫН, (ОН), 


Os diagramas de Frost para os estados de oxidação positivos do molibdênio e (espe- 
cialmente) tungstênio são totalmente planos (Figura 9.11). Essa planaridade indica que 
nenhum elemento exibe uma tendência forte para formar М(Ш), tão característico do 
cromo. Complexos moleculares de molibdênio e de tungstênio com números de oxi- 
dação +2, +3, +4, +5 ou +6 são comuns. Veremos posteriormente em mais detalhes que 
complexos de molibdênio e de tungstênio dinuclear ou polinuclear ligado por M—M 
com números de oxidação +2 е +3 são numerosos. 

Nos Grupos 4 ао 10, o estado de oxidação mais elevado de um elemento torna-se mais es- 

tável quando descemos em um grupo, com uma mudança maior na estabilidade ocorrendo 

entre as duas primeiras linhas do bloco d. 
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Quadro 9.1 A preparação do dicromato 


Para preparar о oxiánion Сг(МІ), o mineral cromita, FeCr,O., que con- 
tém Fe(il) e Cr(lil). ё dissolvido em hidróxido de potássio fundido е 
oxidado com oxigênio atmosférico: 


FeCr,O,(s) + EXOH() + 30/0) — 
KFeO.vundido) + 2K,CrO (fundido) + ЗН,О(9) 


Nesse processo, o ferro e o cromo são convertidos ao estado de 
oxidação +6, ҒеО” e СГОҒ; assim, o cromo alcança o estado de oxi- 
dação do seu grupo, mas о ferro não. А dissolução em água, seguida 
pela filtração, conduz a uma solução dos dois oxiânions. Esses fons 
podem ser separados. com a vantagem do poder oxidante maior do 
Fe(VI) em relação aquele do Сг(МІ) em solução ácida. A acidificação 


conduz à redução de ҒеО?” e à conversão de CrO; a dicromato 
Ст,О27; esta última conversão é uma reação ácido-base simples, е 
não uma reação redox: 


2ЕеО; (aq) + 4H (89) ---> 
2Fe” (aq) + 30,(9) + 2H,0(l) redox 


2 СгО (aq) + 2H (aq) — 


O,CrOCrOZ (aq) + H,O(I) ácido-base 


(c) Tendéncias estruturais descendo um grupo 


Como pode ser antecipado a partir das considerações de raios atómicos e iónicos, os 
elementos 4d e 5d frequentemente possuem números de coordenação mais elevados do 
que seus congêneres 3d. Essa tendência está ilustrada na Tabela 9.5 para os fluoro- е 
ciano- complexos dos primeiros metais do bloco d. Observe que com o ligante peque- 
по Е, os primeiros metais 3d tendem a formar complexos hexacoordenados, mas os 
metais maiores 4d e 5d no mesmo estado de oxidação tendem a formar complexos 
hepta e nonacoordenados. O complexo octacianomolibdato ilustra essa tendência pa- 
ra números de coordenação elevados com ligantes pequenos. O mesmo complexo é 
prontamente reduzido eletroquímica ou quimicamente: 


[Mo(CN) (аа) + е7 — [Mo(CN) (ад). (Е = +0.73 V) 


Os elementos 4d е 5d fregiientemente possuem números de coordenação mais elevados do | 


que seus congêneres 3d. 


Tabela 9.5 Números de coordenação dos fluoro- e ciano- complexos de alguns dos primeiros 
elementos do bloco d 
Complexo (número de coordenação) para o grupo 
3 4 5 
3d [NH hSCF] (6) Na[TiFs] (6) K[VF¿] (6); K,[V(CN),] - 2H,0 (7) 
4d NaYF, (9) Na,[ZrF,] (7) K¿[NDF] (7); ҚІМЫ(СМ),1 (8) 
5d Маіағ, (9) Na¿[HfF,] (7) K¿[TaF,] (8) 


(d) Oxo-complexos mononucleares 


Pelo fato de que o oxigênio está prontamente disponível em meio aquoso, na atmosfe- 
ra e como átomo doador em muitas moléculas orgânicas, não surpreende que os ligan- 
tes contendo oxigênio têm um papel principal na química dos elementos metálicos. Is- 
so em especial é verdadeiro para metais quimicamente “duros”, de estados de oxida- 
ção elevados, situados no lado esquerdo do bloco d. Nosso enfoque nesta seção está no 
ligante oxo e na sua habilidade de estabilizar os estados de oxidação elevados dos me- 
tais. Um outro ponto importante é a relação entre os ligantes oxo е aquo no equilíbrio 
ácido-base, e a relação do ligante oxo aos ligantes que são isoeletrônicos com ele. 

Os metais tipicamente em estados de oxidação elevados ocorrem como oxiânions em 
solução aquosa, tal como permanganato, MnO,, que contém manganês (VII), e croma- 
to, CrO; 7, que contém cromo (VI). A existência desses oxiânions contrasta com a exis- 
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tência de fons simples aquo para os mesmos metais em estados de oxidação mais bai- 
xos, tais como [Mn(OH,),]* para manganês (П) e [Ст(ОН,),]“ para cromo (Ш). E cis-RUMoyLe] + 

A formação de um ligante oxo ao invés do ligante aquo é favorecida por pH alto. O Е 
efeito do pH é bastante fácil de racionalizar: os íons OH” em solução tendem а remover ш 
prótons dos ligantes aquo. A ocorrência de complexos aquo para cátions metálicos de 12 - 
estado de oxidação baixo pode ser racionalizada observando-se o efeito extrator de elé- | 
trons relativamente pequeno que esses cátions exercem nos átomos de O da molécula 
de água. Como resultado, os ligantes aquo somente são doadores de prótons fracos. Um 


cis-[RuMOLCI) * 


íon metálico em um estado de oxidação elevado esvazia a densidade eletrônica dos áto- 0,8 H 
mos de O e deste modo aumenta a acidez de Brønsted dos ligantes H,O e OH”, 

A influência combinada do pH e do estado de oxidação está convenientemente re- сови!) 
sumida pelos diagramas de Pourbaix (Seção 6.10). О exemplo mostrado na Figura LCI(OH;)] 
9.12 envolve um complexo contendo um ligante'estabilizante tetradentado, L, que re- ба 


sulta em uma geometria de coordenação similar para uma gama ampla de condições. 
O complexo aquo cis-[RuLCIK(OH,)]” (6) em solução a pH = 2 é estável até +0,40 V. 
Acima deste potencial, a oxidação simples (isto é, remoção de elétrons) ocorre para 
originar cis-[RuLCI(OH.)]*. Mesmo sob condições mais oxidantes (a +0,95 V) e 


pH = 2, ocorrem a oxidação e a desprotonação, resultando na formação de uma espé- 0 | | ! 
cie охо de Ru(IV), cis-[RuLCI(O)]'. Mesmo a um potencial mais elevado (+1,4 V), a 0 2 4 6 8 10 
oxidação posterior produz [RuLCI(O)]”*. Como observamos, à influência de condições pH 


mais básicas é desprotonar um ligante Н,О e então favorecer os complexos hidroxo е 

- охо. Por exemplo, a pH = 8, a espécie Ки(Ш) é desprotonada para formar o complexo 1 e a k 

cis-[RuLCI(OH)]”, que novamente é convertido ao oxo-complexo de Ru(IV) a um po- СИ 12 Жар 5. Rea - 

tencial menor do que para a transformação Ки(Ш)-Ки(1У) a pH = 2. tira é mostrada em (6). (Adaptado de C.-K. 
Uma lista de complexos simples contendo ligantes охо é fornecida na Tabela 9.6. Li, W.-T. Tang, C.-M. Chi, K.-Y. Wong, R.-J. 

Muitos complexos são conhecidos por conter o grupo vanadila, VO”, como vanádio Wang, е T.C.W. Mak, J. Chem. Soc., Dalton 

em seu penúltimo estado de oxidação (+4). Os complexos de vanadila geralmente con- Trans. 1909 (1991).) 

têm quatro ligantes adicionais e são piramidal-quadrado (7). Muitos desses complexos 

d' são azuis (como resultado de uma transição d-d) e pode permitir um sexto ligante li- 

gado fracamente na posição trans ao ligante oxo. O comprimento da ligação vanadila 

V—O (1.58 À) em [VO(acac),] é curta, comparada ao comprimento da quarta ligação 

У—О para o ligante асас (1,97 А). As distâncias de ligação curtas nos complexos de 


Figura 9.12 Um diagrama de Pourbaix pa- 


vanadilas, juntamente com número de onda alto do estiramento VO (940-980 em”), м OH МЕ 
fornece uma evidência forte рага a ligação múltipla, onde os pares solitários по ligan- CH, a 

te oxigênio são doados ao vanádio central. A sobreposição л dos orbitais d-p envolvi- HOJA РС > 
da nas ligações múltiplas está ilustrada na Figura 9.13; a sobreposição 4р-р também “pu -N 


pode ter uma contribuição significativa. Essa ligação múltipla forte com o oxigênio pa- 
rece ser responsável pela influência trans do ligante oxo, que desfavorece a ligação do 
ligante trans ao O.' 


H,0 


Tabela 9.6 Alguns complexos mono-oxo е dioxo- comuns 


Grupo Elemento Estrutura Fórmula 
5 V(IV), а" Piramidal-quadrada [V(O)(acac),], (М(О)СІДЕ О + 2 
V(v), a° cis-Octaédrica [M(O) (OH, 
6 Mo(VI), a°; W(VI), а” Tetraédrica IM(O) XCD] 
7,8 Re(V), d; Os(VI), а? trans-Octaédrica [Ае(О) (ру), Г 
[Re(O) (СМ) 
[Os(0),CIJ” 


„© 
‚ж н RA DOR e Us a ns ore еее есееееееееееееесееееегеге Cl 


1 A influência trans do ligante oxd foi revisada por E.M. Shustrovitch e M.A. Pori-Koshits, Coord. Chem. Ver. ci 
17, 1 (1975). Para um resumo conciso do efeito e da justificativa teórica, ver 1.8. Bersuker, Electronic structure 
and properties of transition metal compounds, р. 473. Wiley, New York (1996). " 


7 мос? 
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Figura 9.13 А ligação л d-p entre oxigênio 
e vanádio no vanadilo, VO”. É comum con- 
ceber o não-metal oxigênio possuindo nú- 
mero de oxidação -2 e o vanádio possuindo 
número de oxidação +4. A partir desse pon- 
to de vista, ambos os pares de elétrons para 
as duas ligações n são doados do ligante 
óxido aos orbitais d,, e а, do metal. 


O vanádio, em seu estado de oxidação mais elevado, forma uma série extensa de 
охо-сотроѕіоѕ, muitos dos quais são as espécies polioxo que discutiremos posterior- 
mente. O oxo-complexo mais simples, [V(O),(OH,),]”, existe na solução ácida forma- 
da quando o pentóxido de vanádio levemente solúvel, V,Os, dissolve em água. Esse 
complexo amarelo pálido possui uma geometria cis (8). Novamente aqui vemos a in- 
fluência trans de um ligante oxo. Uma geometria cis minimiza a competição entre os 
ligantes охо pela ligação n com о átomo de vanádio. Como mostrado na Figura 9.14, 
os dois ligantes O” na configuração trans pode efetuar ligação x com dois orbitais d; 
na configuração cis o átomo metálico somente possui um orbital d em comum com os 
orbitais л nos átomos de O. 

Em contraste com a estrutura cis do complexo dº ГУ(О)ХОН.), Т, muitos comple- 
xos trans-dioxo são conhecidos pelos centros metálicos d° Re(V) e Os(VI) (9); alguns 
exemplos são dados na Tabela 9.6. Essa geometria é provavelmente favorecida porque 
a configuração trans deixa um orbital vazio de baixa energia que pode ser ocupado por 
dois elétrons d. De acordo com esta explicação, evitar o efeito desestabilizante dos elé- 
trons d° mais do que compensa a desvantagem de os ligantes terem de competir pelo 
mesmo orbital d na geometria do trans-oxo. 


A conversão de um ligante aquo a um ligante oxo é favorecida por um pH alto e por um es- 
tado de oxidação elevado do átomo metálico central. Em complexos de vanádio com o es- 
tado de oxidação +4 e +5, o sítio trans ao ligante oxo pode estar vazio ou ocupado por um 
ligante fraco. 


Figura 9.14 Comparação da competição entre os ligantes охо cis e trans unidos ao vanádio, (a) 
Na configuração сіз, o átomo metálico somente tem um orbital dem comum com os orbitais л dos 
átomos de O. (b) Na configuração trans, o átomo metélico tem dois orbitais d em comum com os 
orbitais x dos átomos de O. 


(e) Nitretos e alquilidinos complexos 


Os ligantes М” e RC” são isolobais com O”, e como O” eles formam ligações fortes 
com o metal e enfraquecem a ligação trans metal-ligante. O composto altamente rea- 
tivo (Me,CO),W=W(OCMe.,), cliva a ligação C==N em fenilcianeto para originar 
ambos os ligantes nitretos e alquilidino: 


(Me,CO), W==W(OCMe,), + РҺС еМ — (Me, CO), W==CPh + (Me,CO),W==N 


t 
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O aspecto notável dessa reação é que a ligação C==N é quebrada apesar de sua força 
considerável (890 kJ mol"): assim, as entalpias das ligações W==C e W==N devem ser 
substanciais.” 

Os complexos nitreto е alquilidino apresentam ligações curtas M—N e M—C, o 
que sugere a existência de ligações múltiplas metal-ligante (como com seus sósias 
охо). Uma outra característica análoga com o ligante oxo é que os ligantes nitreto e al- 
quilidino frequentemente enfraquecem a ligação trans metal-ligante. A ordem dessa 
influência é RC= > N= > Оше; esse enfraquecimento é atribuído à competição para 
a retrodoação n em uma série comum de orbitais de metais d. 

Muitos complexos de nitreto são conhecidos para os elementos do Grupo 5 ao 8. 
Eles são mais numerosos para o molibdênio e o tungstênio no Grupo 6, rênio no Gru- 
po 7, e rutênio e ósmio no Grupo 8. Complexos de nitreto piramidal-quadrado de fór- 
mula [MNX,] são conhecidos para M(VI); сот М = Мо, Re, Ru, e Os e X =F, СІ, 
Br, e (em alguns casos) para 1. Essa estrutura piramidal-quadrada (10) possui ligação 
curta M==N (1,57 Аа1,66 А). Em poucos casos, um ligante está ligado no sexto sítio, 
mas a ligação resultante é longa e fraca, como com os oxo-complexos discutidos ante- 
riormente. Exemplos de espécie M=N=M são conhecidos, tais como [Ta NBr] 
(11), mas os análogos do nitrogênio dos polioximetalatos, descritos abaixo, são ainda 
desconhecidos. 


Ligações múltiplas M==L são comuns com metais no estado de oxidação elevado na série 
formada pelos primeiros metais а; essas ligações enfraquecem as ligações aos ligantes 
trans. 


(f) Polioxometalatos 


Um polioxometalato é um oxiânion contendo mais do que um átomo metálico. O li- 
gante H,O criado pela protonação de um ligante охо a pH baixo pode ser eliminado de 
um átomo metálico central e então conduz a condensação de oxometalatos mononu- 
cleares. Um exemplo conhecido é a reação de uma solução básica de cromato, que é 
amarela, com excesso de ácido forma o íon dicromato unido por uma ponte охо, que é 
laranja: 


2 СгО; (ag) + 2H'(aq) ——ә Cr,0 2 (aq) + H,O(I) 


Em solução altamente ácida, são formadas longas cadeias de espécies de Сг(УТ) uni- 
das por ponte охо. À tendência do СІ(УІ) formar espécies polioxo é limitada pelo fa- 
to de o tetaedro do O se ligar apenas através dos vértices: uma ponte pela aresta ou fa- 
ce resultaria em uma aproximação muito grande de centros metálicos. Ao contrário, 
entende-se que oxo-complexos metálicos penta e hexacoordenados, que são comuns 
com os metais 4d e 5d, podem compartilhar os ligantes oxo entre seus vértices ou ares- 
tas. Essas possibilidades estruturais conduzem a uma variedade mais rica de polioxo- 
metalatos do que a encontrada com os metais 34. 

Os vizinhos do cromo nos Grupos 5 e 6 formam polioxo-complexos hexacordena- 
dos (Figura 9.15). No Grupo 5, os polioxometalatos são mais numerosos para о vaná- 
dio, que forma muitos complexos У(У) e poucos V(IV) ou polioxo-complexos V(1V)- 
V(V) de estado de oxidação misto. Em resumo, a formação de polioxometalato é mais 
pronunciada nos Grupos 5 e 6 para о vanádio(V), o molibdênio(V1) e o tungstênio(V I). 


ИЕСИ КЕСЕСИ С ..%..в..ш.. ...... 46%-ы... 4.....--.»». . 


? А metátese de ligações triplas de tungsténio-tungsténio сот acetilenos e nitrilas originam complexos alquili- 
dino e nitreto. R.R. Schrock, M.L. Listmann e L.G. Sturgeoft, J. Am. Chem. Soc, 104, 4291 (1982). 
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Figura 9.15 Elementos no bloco d que for- 
mam polioxometalatos. Os elementos som- 
breados formam a maior variedade dos po- 


lioxometalatos. 
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Figura9.16 (a) Representação convencio- 
nal e (b) representação poliédrica do octae- 
dro com seis arestas compartilhadas como 
encontrado em [М.О |. 


14 Ім,,0.(0ң) 5)!” 


Е? Ea 


0 0 
Е. зан Тт 
9 9 13 (6,042 


12 (Cr,0,1 


Costuma ser conveniente representar as estruturas dos íons polioxometalatos por 
poliedros, com o átomo metálico localizado no centro e os átomos O nos vértices. Por 
exemplo, o emparelhamento dos vértices do átomo de O no íon dicromato, со ро- 
de ser representado na maneira tradicional (12) ou na representação poliédrica (13). 
Similarmente, a importante estrutura М.О, de [№,О, „5, [TaO o]; [Mo¿O 9); e 
[W09], é representada pelas estruturas convencionais e poliédricas mostradas na Fi- 
gura 9.16. As estruturas para essa série de polioxometalatos contêm átomos terminais 
O (aqueles projetados para fora de um único metal) e dois tipos de átomos de O que 
formam pontes: duas pontes metálicas, М—О—М, e um átomo O “hipercoordenado” 
no centro da estrutura que é comum para os seis átomos metálicos. А estrutura consis- 
te de seis octaedros MO,, cada um compartilhando uma aresta com quatro vizinhos. A 
simetria global do arranjo МО, é О,. Um outro exemplo de um polioxometalato é 
[W,,0,0(0H),]'” (14). Como mostrado por essa fórmula, o polioxoânion está proto- 
nado. O equilíbrio de transferência de próton é comum para os polioxometalatos, e po- 
de ocorrer junto com as reações de condensação e de fragmentação.” 

Os ánions polioxometalatos podem ser preparados cuidadosamente ajustando o 
pH e as concentrações. Por exemplo, os polioxomolibdatos e os polioxotungstatos são 
formados pela acidificação de soluções de molibdato e de tungstato simples: 


6 [M00,] (ад) + 10H'(aq) === [Мо,О,,„] (ад) + 5H,0 (1) 
8 [МоО,]” (ад) + 12Н ад) === [Мо,О„] (ag) + 6H,0 (1) 


Além do grande número de polioxomolibdatos e de polioxotungstatos, há uma classe 
grande de heteropolioxometalatos, como os molibdatos e os tungstatos, que também 
incorporam fósforo, arsênio e outros elementos. Por exemplo, ІРМо,,0,27 contém 
um tetraédro de РО" que compartilha átomos О com grupos vizinhos de MoO, octaé- 
dricos (15). Muitos heteroátomos diferentes podem ser incorporados em sua estrutura, 
e a formulação geral é [X(n+)Mo,,0,,]J%”” onde (n+) representa o estado de oxidação 
do heteroátomo, que pode ser As(V), Si(IV), Ge(IV) ou Ti(IV). Mesmo uma gama 
mais ampla de heteroátomos é observada com o heteropolioxoânion análogo de tungs- 
tênio. Os heteropolioxomolibdatos e tungstatos podem sofrer redução de um elétron 
com nenhuma mudança na estrutura, mas com a formação de uma cor azul intensa. A 
cor parece surgir da excitação do elétron adicionado do Mo(V) ou W(V) a um sítio ad- 
jacente de Мо(УТ) ou de W(VD. i 


Em seus estados de oxidação mais elevados, os metais nos Grupos 5 e 6 prontamente for- 
mam espécies polioxometalato e heteropolioxometalato. 


9.8 Estados de oxidação intermediários 


A maioria dos cátions metálicos +1 do bloco d (M”) desproporciona (para M e M”) 
porque as ligações no metal sólido são muito fortes. Entretanto, os metais mais nobres, 


з VW. Day e W.G. Klemperer, Metal oxide chemistry in solution: the early transition metal polyoxyanions. 
Science 228, 533 (1985). 

Para um resumo excelente nessa área, ver М.Т. Pope, Heteropoly and isopoly oxometallates. Springer, 
Berlin (1983), e Comprehensive coordination chemistry, Vol 3. Pergamon Press, Oxford (1987), ou М.Т, Pope, 
Polyoxoanions, Encyclopedia of inorganic chemistry (ed. R.B. King), p. 3361, Wiley, New York (1994). 


cobre, prata e ouro formam muitos sais contendo М?; para a prata, Ag” é o estado de 
oxidação mais importante. Para outros metais d, o estado de oxidação +2 geralmente 6 
o mais baixo a considerar em solução aquosa e em combinação com ligantes “duros”. 
Exceções a esse comportamento estão principalmente resumidas aos compostos com 
ligação metal-metal e organometálicos, como as carbonilas metálicas, NH(CO), e 
Mo(CO),, vistas no Capítulo 16, onde o metal possui número de oxidação 0. 


(a) Estado de oxidação +2 dos metais 3d 


Os íons aquosos dipositivos, M” (aq) (especificamente, os complexos octaédricos 
(м(он,),Г?, tem um papel importante na química dos metais 3d. Muitos desses íons 
são coloridos, como resultado das transições а-а na região visível do espectro. Por 
exemplo, Mn *(aq) é rosa-pálido, Fe™ (aq) é verde-pálido, Со” (aq) é rosa, Ni? “(ag) é 
verde, е Cu” “(ag) é azul. 

O estado de oxidação +2 torna-se mais comum da esquerda para à direita ao longo 
do período. Por exemplo, entre os primeiros membros dessa série, Sc” (ag) (Grupo 3) é 
desconhecido e Tr “(ag) (Grupo 4) não é prontamente acessível. Para os Grupos 5 e 6, 
V™ (aq) е Cr” (aq) são termodinamicamente instáveis em relação à oxidação pelo Н+: 


2V (ag) + 2Н (ад) —> 2V (ад) + Н,(9) (ES = +0,26 У) 


Entretanto, a lentidão da evolução de H, torna possível trabalhar com soluções desses 
íons dipositivos na ausência de ar; a eles são agentes redutores úteis. Para os ele- 
mentos após o cromo (para Mn”, *, Со”, Ni” e Cu”), o estado +2 é estável em re- 
lação à reação com água, e somente je po é oxidado pelo ar. Os únicos íons aquosos de 
cobre е de níquel são М”, O mesmo vale, praticamente, para o cobalto, porque 
Co” (ag) é reduzido а Co”*(ag) pela água: 


4 Со”(ад) + 2H,0(1) — 4Со*(а4) + O(g) + 4H'(ag) (E%=+0,69V) 


A tendência para a estabilidade aumentada dos estados de oxidação menores na meta- 
de e à direita do bloco d pode ser entendida a partir do aumento geral nas energias de 
ionização da esquerda para a direita ao longo de um período no bloco а (Seção 1.8). 
A água é um ambiente instável para muitos íons metálicos, à medida que pode servir 
como um agente oxidante. Uma gama mais ampla de fons М“ é, deste modo, conhe- 
cida em sólidos e não em solução aquosa. Por exemplo, ТІСІ, pode ser preparado pela 
redução de ТІСІ, com hexametilsissilano: 


(CH,),SiSi(CH,), (1) + ТІСІ) ——> ТІСІ. (5) + 2(CH,),SiCI() 


mas ele é oxidado por ambos, água e ar. Com exceção do ScCl,, esses di-haletos estão 
bem-descritos pelas estruturas contendo íons M” isolados (Tabela 9.7). Como vemos 
da tabela, os fluoretos possuem a estrutura do rutilo (Seção 2.9) e a maioria dos hale- 
tos mais pesados estão em camadas; em ambos os casos, o metal está em um sítio oc- 
taédrico. Essa mudança na estrutura está associada à ligação iônica, e as estruturas em 
camadas estão associadas à ligação mais covalente. O ScCl, com ligações metal-metal 
e os di-haletos relacionados ligados рог M—M dos elementos do bloco 4d e 5d são 
discutidos na Seção 9.9. 


Tabela 9.7 Estruturas dos di-haletos* 


Ti у cr Mn Fe Co Ni Cu 
F R Rt Rt R R R RÝ 
СІ L L Rt L L L È L 
Br- L L L L L L L L 
! L L L? L L L L È 


"В = rutilo, L = estruturas em camada (Cdl,, CdCl, ou estruturas relacionadas). 


ТА estrutura é distorcida. 
Fonte: Adaptada de A.F, Wells, Structural inorganic chemistry. Oxford University Press (1984). 


Os METAIS 


331 


332 


QUÍMICA INORGÂNICA 


Os íons dipositivos dos metais 34 formam complexos tetracoordenados com os 
íons haletos, tal como o complexo marrom-amarelado [NiBr,]”. As intensidades de 
absorção desses complexos tetraédricos são maiores do que aqueles dos complexos- 
simples hexaquo octaédricos porque a falta de um centro de simetria no arranjo tetraé- 
drico significa que a transição d-d é permitida. As estruturas dos complexos [CuX,J” 
são distorcidas, porque a configuração tetraédrica а” é orbitalmente degenerada e des- 
te modo suscetível à distorção de Jahn-Teller (Seção 7.5). Os momentos magnéticos 
dos complexos tetraleto 3d demonstram que eles são todos de spin alto, compatíveis 
com o desdobramento do campo ligante pequeno em complexos tetraédricos. 

Os monóxidos são conhecidos para muitos dos metais 3d (Tabela 9.8). Eles pos- 
suem a estrutura do sal-gema característica de sólidos iônicos, mas essas propriedades, 
que serão discutidas em detalhes no Capítulo 18, indicam desvios significativos do 
modelo iônico simples МОТ, Por exemplo, ТІО póssui condutividade metálica e ҒеО 
é sempre deficiente em ferro. Os primeiros monóxidos do bloco d são agentes reduto- 
res fortes. Então, TIO é oxidado facilmente pela água ou pelo oxigênio e o MnO é um 
extrator de oxigênio conveniente, usado em laboratório para remover impurezas de 
oxigênio em gases inertes, em concentrações menores do que partes por bilhão. 


O estado de oxidação +2 é comum para os metais 3d da metade para a direita do bloco. 
2 2- 2... т por . = 

Para a esquerda, os tons aquosos M” da série За são suscetíveis à oxidação pelo ar e pe- 

la água. 


Tabela 9.8 Compostos MO do bloco d 


Grupo 

4 5 6 7 8 9 10 
Estrutura Ti су Mn. Fe Co Ni 
do sal-gema Zr РА“ 


(sombreada) 


*Estrutura do PtS (quadrado planar, átomo metálico tetracoordenado). 
Fonte: А.Е. Wells, Structural inorganic chemistry, p.537. Oxford University Press (1984). 
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Exemplo 9.2 Julgando as tendências na estabilidade redox no bloco d 
Com base nas tendências na série 3d, sugira fons M™* aquosos possíveis para o uso co- 
mo agentes redutores e escreva uma equação química balanceada para a redução de 
um desses íons com O, em solução ácida. 


Resposta: Pelo fato de que o estado de oxidação +2 é mais estável para os últimos ele- 
mentos 3а, agentes redutores fortes incluem íons dos metais localizados à esquerda da 
série 3d: tais íons incluem ТІ аа), У (aq) e Cr” (ag). O íon Fe™ (aq) é somente um re- 
dutor fraco. Os fons Co”*(aq), Ni” (aq) e Са” (аа) não são oxidados em água. O diagra- 
ma de Latimer para o ferro indica que Ее” é o único estado de oxidação mais alto aces- 
sível do ferro em solução ácida: 


+0.77 -0.44 
> Fe** —> Fe 


Бе" 
А equação química então é: 


4 Fe*(aq) + О,(е) + 4H'(aq) — 4Fe*(aq) + 2H,0(1) 


Teste seus conhecimentos 9. 2 Observe o diagrama de Latimer no 
Apêndice 2 e identifique o estado de oxidação e a fórmula das espécies que 
é termodinamicamente favorecida quando uma solução ácida de V™ é 
exposta ao oxigênio. с 
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(b) Estados de oxidação +2 dos elementos 4de 5d 


Em contraste aos metais 3d, os metais 4d e 5d raramente formam íons aquosos М” 
simples. Poucos exemplos foram caracterizados, incluindo [Ru(OH;), Д”, [Pd(OH)), A 

e [Pt(OH, JE Entretanto, os metais 4d e 5d formam muitos complexos M(ID) com ou- 
tros ligantes, além de Н.О; eles incluem os complexos octaédricos dº muito estáv eis, 
como (16), e os complexos а° piramidal- quadrado, muito mais raros, como (17), que 
formam com ligantes volumosos.” Paládio (1D) e platina (10) formam muitos complexos 
d? quadrado-planar, como ІРІСІ, Т; eles serão discutidos na Seção 9.10. O complexo 
de Ru(ID em (16) é obtido pela redução de RuCl, - 3H,0 com zinco na presença de 
amônia; ele é um material de partida útil para a síntese de uma gama de complexos de 
pentamina de rutênio (П) que possui ligantes receptores л tal como CO, como no sex- 
to ligante: , 


[Ru(NH)(OH)]” (aq) + (ад) — [Ru(NH)¿L] (aq) + H¿00) 
(L = СО, №, N,O) 


Essas espécies de pentamina de rutênio e de ósmio são doadores л fortes, e conse- 
qiientemente os complexos que eles formam com receptores л сото CO е N, são es- 
táveis. А combinação de um ligante amina e um íon metálico 4d ou 54 resulta em um 
campo ligante forte; assim, a configuração é Le Os elétrons em dois dos orbitais 1,, 
possuem simetria x em relação à ligação M—CO e assim pode retrodoar naquele li- 
gante receptor 1.º 

Complexos de М(И) com ligantes doadores б são comuns para os metais 3d, mas comple- 


xos de M(11) dos metais 4d е 5d são menos comuns; eles geralmente contêm ligantes recep- 
tores Л. 


9.9 Compostos dos metais d com ligação metal-metal 

Uma característica geral dos metais em baixo estado de oxidação da primeira parte do 
bloco d é a formação de suas ligações metal-metal (Figura 9.4). ” Esses agregados são 
estabilizados pelos ligantes doadores л, tais como os haletos e os alcóxicos. Eles podem 


estendidos no estado sólido. Quando nenhum ligante unido por ponte está presente em 


“um agregado como em [Re,Cl, [ш (18), a presença de uma ligação metal-metal não é ` 


ambígua. Embora esse composto possa ser preparado pela redução de ReO, por um 
agente redutor convencional (tal como zinco е ácido diluído), ele é mais bem ргерага- 
do pela redução de КеО; com cloreto de benzoíla.* Quando ligantes unidos por pontes 
estão presentes, observações cuidadosas e algumas medidas (tipicamente de compri- 
mentos de ligação e das propriedades magnéticas) são necessárias para identificar a li- 
gação direta do tipo metal-metal. Veremos no Capítulo 16 que há uma extensa gama de 
compostos de agregados organometálicos de metais localizados da metade ao final dos 
elementos do bloco d, estabilizados por ligantes receptores 7, particularmente CO. 

Os padrões de ligação na maioria dos agregados metálicos são tão intrincados que 
as forças da ligação metal-metal não podem ser determinadas com grande precisão. En- 
tretanto, algumas evidências, como a estabilidade dos compostos е as magnitudes das 
constantes de força М—М, indicam que há um aumento na força da ligação M—M 
quando descemos em um grupo, talvez por causa da maior extensão espacial dos orbi- 
tais d em átomos mais pesados. Essa tendência pode ser a razão de haver há muito mais 


....... ......ш.. 4....... 2...» .... ө шаг 44%.....- ТЕТТТЕТЕТТЕТІІТІІ 4%%4%...).-... ж 4%%%%86%8еееезесееесееее .. 


5 PR. Hoffman e K.G. Caulton, J. Ат. Chem. Soc. 97, 4221 (1975). 

8 A designação b, aplica-se estritamente a um complexo О,, mas a terminologia é usada aqui para facilitar а 
discussão. As designações de orbital precisas para o grupo С,, do complexo são b, e e, e a configuração é 
Бе“, Os elétrons e formam a ligação л. 

7 FA. Cotton e R.A. Walton, Multiple bonds between metal atoms. Oxford University Press, New York (1983); 
М.Н. Chisholm, The ligação tripla on“ entre os átomos de molibdênio e de tungstênio: desenvolvimento da 
química de um grupo funcional inorgânico. Angew. Chem., Intl. Edn. Engl. 25, 21 (1986); М.Н. Qhishoim (ed.) 
Early transition metal clusters with n-donor ligands. МСН, Weinheim (1995). 
$7.J. Border e R.A. Walton, Inorg. Synth. 23, 116 (1985). 
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Figura 9.17 А estrutura do Sc.Cl,, mos- 
trando a única cadeia de átomos de Sc no 
topo e cadeias múltiplas na base. (De J.D. 


Corbertt, Acc. Chem. Res. 14, 239 (1981).) 


Figura 9.18 А estrutura do ZrCl consiste 
de camadas de átomos metálicos em redes 


hexagonais iguais às do grafite. 


Haleto X 


22 (M¿X,.J5 


п 


compostos unidos por ligação metal-metal рага os metais 4d e 5d do que para seus só- 
sias 3d. A Figura 9.2 mostra que para os metais volumosos, as ligações metal-metal no 
bloco d são mais fortes na série 4d e 5d, e essa característica se reflete em seus compos- 
tos. Ao contrário, as ligações metal-metal enfraquecem quando descemos no bloco p. 

Nem todos os primeiros compostos unidos por ligação metal-metal do bloco d são 
agregados discretos. Existem muitos compostos estendidos com ligação metal-metal, 
tais como os subaletos de escándio de cadeias múltiplas, Sc,Cl,, e ScCl, (Figura 9.17) 
e compostos em camadas, tais como ZrCl (Figura 9.18). No último composto, os áto- 
mos de Zr estão dentro da distância de ligação nas duas camadas adjacentes dos áto- 
mos metálicos, formando um sanduíche entre as camadas de CI”. Já vimos que o zir- 
cônio e o escândio adotam seus estados de oxidação do grupo (+3 e +4, respectivamen- 
te) quando expostos ao ar e à umidade; assim, esses compostos com ligação metal-me- 
tal são preparados sem contato com o ar e a umidade. Por exemplo, ZrCl é preparado 
reduzindo tetracloreto de zircônio com zircônio metálico em um tubo de tântalo sela- 
do a temperaturas elevadas: 


3 Zr(s) + ZrCl (1) — =S 4 7гС1($) 


Agregados discretos - ao contrário dos compostos estendidos no estado sólido ligados 
por metal-metal — frequentemente são solúveis, e podem ser manipulados em solução. 
Os ligantes doadores л nesses agregados tipicamente ocorrem em uma das várias loca- 
lizações, nominalmente, na posição terminal (19), formando pontes com dois metais 


` (20), ou formando pontes com três metais (21). Os agregados podem ser unidos рог 


pontes de haletos ou de calcogenetos no estado sólido. Por exemplo, o composto sóli- 
do de fórmula МОСІ, consiste de agregados octaédricos de Mo unidos por pontes de 
Cl. Ele pode ser preparado em um tubo de vidro selado pela reação de МОСІ; em uma 
mistura de МаЛІСІ, e AICI, fundida, junto com o alumínio metálico como agente re- 
dutor: 


MoCIs(s) + Al(s) ЧС DOC MoCl, (s) + АІСІ,(1) 


O composto pode resistir à oxidação sob condições moderadas. Quando tratado com 
ácido clorídrico ele forma um agregado aniônico [Mo¿Cl,.J”. Esse agregado contém 
um arranjo octaédrico de átomos Mo com um átomo Cl formando ponte com cada fa- 
ce triangular e um átomo Cl terminal em cada vértice Mo (22). Esses átomos terminais 
de Cl podem ser substituídos por outros halogénios, alcóxidos e fosfinas. Uma série 
análoga de compostos agregados de tungsténio é conhecida. Uma vez formados, esses 
compostos de molibdénio e de tungstênio podem ser manuseados ao ar e em água a 
temperatura ambiente por causa das barreiras cinéticas à decomposição. O número de 
oxidação do metal é +2; assim, a quantidade de elétrons de valência do metal é 
(6 — 2) x 6 = 24. É possível a oxidação e a redução de um elétron nos agregados. 

Agregados octaédricos similares são conhecidos para o nióbio e o tântalo no Gru- 
ро 5, e para o zircónio no Grupo 4. O agregado [Nb¿Cl,,L¿]” e seu análogo de tántalo 
tem uma estrutura octaédrica com átomos de Cl formando pontes nas extremidades e 
seis ligantes terminais (23). A quantidade de elétrons de valência do metal nesse caso 
é 16, mas esses agregadas podem ser oxidados em várias etapas. Um exemplo do Gru- 
po 4 é o agregado [Zr,Cl,¿C]”, que tem o mesmo metal e o átomo Cl unidos com um 
átomo С no centro do octaedro. 

O tricloreto de rénio, que consiste de agregados de Ке;СІ, unidos por pontes fra- 
cas de haletos (Figura 9.19), fornece um material de partida para a preparação de uma 
série de agregados de três metais que têm sido profundamente estudados. Como no di- 
cloreto de molibdênio, as pontes no estado sólido podem ser quebradas pela reação 
com ligantes em potencial. Por exemplo, o tratamento de Re,Cl, com íons Cl produz 
o complexo discreto [Ке,С1]”. Ligantes neutros, tais como fosfinas alquílicas, tam- 
bém podem ocupar esses sítios de coordenação e resultar em agregados de fórmula 
geral Re,CLL,. ' | 
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Muitos compostos contendo ligações entre dois metais diferentes são conhecidos. 
Algumas de suas unidades estruturais comuns são semelhantes à estrutura do etano 
(24), um bioctaedro compartilhado na aresta (25), um bioctaedro compartilhado na fa- 
ce (26), e um prisma tetragonal, que já encontramos com [Re,CIJ” (18). Fixaremos 
nossa atenção na ligação no último tipo dessas estruturas, onde a ordem de ligação po- 
de ser considerada entre І e 4. | 

A Figura 9.20 mostra que uma ligação с entre dois metais pode surgir a partir da 
sobreposição de um orbital 42 de cada metal, ligações л podem surgir da sobreposição 
dos orbitais d., ou d, (duas ligações л são possíveis), e uma ligação б pode ser forma- 
da a partir da sobreposição de dois orbitais d, face a face nos dois átomos metálicos 
diferentes (o orbital remanecente d 2 é usado nas ligações с M—L). Uma ligação 
quádrupla M—M acontece quando todos os orbitais ligantes estão ocupados е a con- 
figuração é o`n ô (Figura 9.21). Evidência para a ligação quádrupla vem da observa- 
ção de que [Re,CL]J” possui um arranjo de eclipse com ligantes СІ, o qual é esterica- 
mente desfavorável. Entende-se que a ligação 6, formada somente quando os orbitais 
а, estão voltados para a mesma face, mantém o complexo na configuração eclipsada. 
Um outro composto quadruplamente ligado bem-conhecido é o acetato de molibdênio 
(ID (27), que é preparado aquecendo-se o composto de molibdênio (0) Мо(СО), com 
ácido acético: 


2 Mo(CO), + 4 СНСООН ---> Mo,(O,CCH,), + 4H, + 12 CO 


Energia 


mn 


Figura 9.20 A origem das interações с, леб Figura9.21 Esquema de nível de energia do 
entre dois átomos metálicos do bloco d situa- orbital molecular aproximado para as intera- 
dos ao longo do eixo z. Somente as combina- (без М--М em dois conglomerados metálicos 
ções ligantes são mostradas. tetragonal prismático. 


Haleto X 
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Figura 9.19 А estrutura de ReCl, no esta- 
do sólido. As ligações pontilhadas corres- 
pondem à interação com um átomo de СІ 
pertencente a um agregado adjacente. 
(CHa)oN МСН;); 
(CH) N — W === М --“М(СН;); 


(CH¿)¿N сі 


24 [((CH¿)2N) ¿WWCI(N(CHa)2)2] 
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27 [Mo,(CH¿CO 2)4] 


O complexo de acetato de molibdénio quadruplamente ligado é um excelente material 
de partida para outros compostos Mo—Mo. Por exemplo, o cloro-complexo quadru- 
plamente ligado é obtido quando o complexo acetato é tratado com ácido clorídrico 
concentrado abaixo da temperatura ambiente: 


Mo(OCCH,), «АН ад) + 8CI(ag) —> [MoCI,]“(aq) + 4CH;COOH(ag) 


Tabela 9.9 Exemplos de complexos tetragonal prismático com ligação metal-metal 


Complexo 


о o 
(7 
ASS 
0 0 
7 УМ 
2 e 
0 == М0 
9710 
O 0 
Қыз 6 


o o 5% 
“7 

Ит 
io 

[07150 
Mo Es Mo 


ОАР. 


Ordem de Comprimento de 


Configuração Ligação Ligação M—M/Á 


Ru — OC(CH;), 


ans? 4 2,11 


с°л°б' 3,5 2,17 


Sr 3 2,22 


Ass” 2,5 2,27 


ons n? 2 2,26 


Tabela 9.9 (continuação) 


Ordem de Comprimento de 
Complexo Configuração ligação ligação M—M / А 


o7 |> o rS S n’ 1,5 2,32 


Н = № М--Н o wss 2л“ 1 | 2,39 


Fonte: F.A. Catton е G. Wilkinson, Advanced inorganic chemistry. Wiley, new York (1988) е FA. Cotton. Chem. 


Soc. Rev. 12, 35 (1983). 
*Quando os múltiplos ligantes que formam pontes estáo presentes, apenas um deles é mostrado em 


detalhes. 


Como mostrado na Tabela 9.9, sistemas M—M ligados triplamente surgem para os 
complexos tetragonal prismático quando os orbitais д е 8% estão ocupados. Esses com- 
plexos são mais numerosos do que os complexos quadruplamente ligados e, como as 
“ligações são fracas, os comprimentos da ligação M==M fregiientemente são similares 
aos dos sistemas quadruplamente ligados. Muitos sistemas triplamente ligados tam- 
bém incluem os ligantes que formam pontes (Tabela 9.9). A tabela mostra que os orbi- 
tais 8 е 6% unicamente ocupados conduzem a uma ordem de ligação formal de 34. 
Uma vez que os orbitais $ e 9% estão totalmente ocupados, a ocupação sucessiva de 
dois orbitais л* de maior energia conduz a redução posterior na ordem de ligação de 
2541. 

Da mesma forma que as ligações múltiplas do carbono-carbono, as ligações múl- 
tiplas metal-metal são os centros de reação. Entretanto, a variedade de estruturas resul- 
tantes das reações de compostos multiplamente ligados por metal-metal é mais diver- 
sa do que para os compostos orgânicos.” Por exemplo, 


ZN 
Ср(ОС),Мо = Mo(CO),Cp + HO —= ты. 


onde Cp simboliza o grupo ciclopentadienilo, C¿H,. Nessa reação, HI adiciona-se à liga- 
ção tripla, mas H e I formam pontes com os átomos metálicos; o resultado é totalmente 
diferente da adição de HX a um alcino, que resulta em um alceno substituído. O produ- 
to da reação pode ser considerado como contendo uma ponte М--Н--М 3c,2e e um áto- 
mo de I ligado por duas ligações 3c,2e convencionais, uma para cada átomo de Mo. 


5 Рага uma série de revisões, consulte M.H. Chisholm (ed), Reactivity of metal-metal bonds, ACS Sympo- 
sium Series 155. American Chemical Society, Washington DC (1981). В.Е. McCarley, Т.Н. Ryan, е C.M.C. To- 
rardi, p.41; В.А Walton, p.207, M.D. Curtis et al., p.221, е А.Е Dyke et al., p.259. 
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Metais do стос 
da platina 


Metais de 
cunhagem 


Figura 9.22 А localização da platina e dos 
metais de cunhagem na tabela periódica. 


E possível construir conglomerados metálicos maiores pela adição a uma ligação 
múltipla metal-metal. Por exemplo, [Pt(PPh,),] perde dois ligantes trifenilfosfina quan- 
do adiciona-se à ligação tripla Мо--Мо, resultando em um agregado de três metais: 


РР  PPhy 


552 
Р 


Ср(ОС) „Мо === Мо(СО),Ср + Р(РРһ;),- Ср(СО), Мо = Мо(СО),Ср + 2РРһ; 


Ligações metal-metal com ordens de ligação até 4 são formadas pelos primeiros metais 4d 
e 5d em estados de oxidação baixos e em conjunto com ligantes doadores т. Аз ligações 
múltiplas são suscetíveis ao ataque pelo H* ou complexos metálicos ricos em elétrons; es- 
te último produz agregados metálicos maiores. 


Exemplo 9.3 Decidindo as estruturas prováveis dos haletos metálicos 


Liste as classes estruturais principais dos haletos de metais d e decida a classe mais 
provável para (а) MnF,, (Б) WCL,, (с) RuF, e (d) Fel. 


Resposta: Os difluoretos dos metais 34 (МпЕ,) têm a estrutura mais simples caracte- 
rística dos compostos iônicos AB,; os haletos mais pesados (Fel,) estão normalmente 
em camadas. Os cloretos, brometos e iodetos dos primeiros metais 4d e 5d com baixo 
estado de oxidação têm ligações metal-metal (СІ, faz parte dessa classe; de fato ele 
contém um agregado W,). Os hexahaletos são moleculares (RuF,). 
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Teste seus conhecimentos 9.3 Descreva а estrutura provável do 
composto formado quando Re,Cl, é dissolvido em um solvente contendo 


PPh,. 
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9.10 Caráter nobre | 
Os metais localizados à direita do bloco d são resistentes à oxidação. Essa resistência 
é mais evidente para prata, outro, e os metais 4d e 5d do Grupo 8 ao 10 (Figura 9.22). 
Estes últimos são referidos como os metais do grupo da platina, porque eles ocorrem 
Juntos nos minérios da platina. Em reconhecimento ao seu uso tradicional, cobre, pra- 
ta e ouro são referidos como metais de cunhagem. O ouro ocorre como metal; prata, 
ouro е os metais do grupo da platina também são recuperados no refinamento eletrolí- 
tico do cobre. Os preços dos metais individuais do grupo da platina variam amplamen- 
te, porque eles são recuperados juntos, mas seu consumo não é proporcional à sua 
abundância. Sem sombra de dúvida, o ródio é o metal mais caro nesse grupo, pois é 
amplamente usado em processos industriais catalíticos e em conversores automotivos 
catalíticos (Capítulo 17). O ródio é cerca de 40 vezes mais caro do que a platina que é 
menos útil cataliticamente, embora eles ocorram em abundância similar. 

O cobre, a prata e o ouro não são suscetíveis à oxidação pelos íons hidrogênios sob 
condições-padrão, e esse caráter nobre justifica seu uso, junto com a platina, em jóias 
e ornamentos. А água régia, uma mistura 3:1 de ácido clorídrico concentrado e ácido 
nítrico, é um velho mas efetivo reagente para a oxidação do ouro e da platina. Sua fun- 
ção é dupla: os íons NO” fornecem o poder oxidante e os íons CI atuam como agen- 


tes complexantes. А reação global é 


Au(s) «АН (ад) + NO; (aq) + 4С (aq) ——> [AuCl] (ag) + NO(g) + 2H,0(1) 
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Acredita-se que as espécies ativas em solução são o Cl, e о МОСІ, gerados na reação 


3 HCl(aq) + HNO,(aq) > CL(g) + NOCI(aq) + 2 H,O(1) 


As preferências ao estado de oxidação são irregulares no Grupo 11. Para o cobre, os 
estados +1 e +2 são os mais comuns, mas para a prata +1 é típico e para oouro +1 e +3 
são comuns. Os íons aquosos Си (аа) е Ап (аа) sofrem desproporcionamento em so- 
lução aquosa: 


2 Cu'(ag) ——> Cu(s) Си ад) 
3 Аца) > Ац($) + Au” (aq) 


Os complexos de С), Ag(I) e Au(l) frequentemente são lineares. Por exemplo, 
[H;NA,NH,)” forma-se em solução aquosa e os complexos lineares [XAgX]' foram 
identificados por cristalografia de raios Х. A explicação atualmente preferida para а 
tendência à coordenação linear é a similaridade em energia dos orbitais mais externos 
ns, np e (п-Г)а, que permite a formação de híbridos colineares spd (Figura 9.23). 

O caráter “mole” de Cu”, Ag" e Au”, que também resulta da diferença relativamen- 
te pequena entre os orbitais de fronteira desses íons, é demonstrado pela sua ordem de 
afinidade, que é Г > Вг > СГ. A formação do complexo, como na formação de 
[Cu(N Hj)” e [AuL], fornece um meio de estabilizar o estado de oxidação +1 desses 
metais em solução aquosa. Muitos complexos tetraédricos também são conhecidos pa- 

ra Cu(D, Ag(D e Au. 

“ Complexos quadrado-planar são comuns para os metais do grupo da platina e ou- 
ro nos estados de oxidação que produzem a configuração d”, que incluem Rh(D), Ir), 
Ра), РП), e АШ). Um exemplo é [РКМН,) ARE Reações características para esses 
complexos são a substituição de ligantes (Seção 7.8) e, exceto para complexos de ou- 
ro(II), a adição oxidativa. Na última reação, um ligante ХҮ é clivado e os componen- 
tes X e Y preenchem dois sítios de coordenação para originar um complexo hexacoor- 
denado: 


712- її > 
Cl а a. | cl 
Pt + Clolg) — Pt 
cl cl Bi УШ 
CI 
H 
Peça Ph¿P q „© 
AS + НСІ) --> жы 
ос PPha oc” | “een, 
al 


A classificação da reação como adição oxidativa deriva do aumento formal no núme- 
ro de oxidação do metal central (de РІП) a Pt(TV), e de Ir(l) a І(ІШ), nos dois exem- 
plos acima) sob adição de uma espécie não-metal de fórmula XY, tal como H,, CH), 
ou НСІ. Pelo fato de que os números de oxidação negativos são atribuídos aos átomos 
não-metálicos ligados ao metal, a união de X e Y conduz a um aumento de 2 no núme- 
го de oxidação do metal. Esse tipo de reação freqiientemente está envolvida no meca- 
nismo de reações catalíticas de complexos de platina (ver Seção 17.3). 

As propriedades dos complexos de platina com ligantes orgânicos são discutidas 
no Capítulo 16. Uma série interessante de complexos de РКІ) e Ра(ї) foi encontrada 
onde os metais M—M estão unidos por pontes de ligantes fosfinas (28). Esses com- 
postos sofrem reações onde'um ligante de dois elétrons insere-se na ligação M—M: 


П 


Figura 9.23 А hibridização de s, p, € d.: 
com a escolha das fases mostradas aqui 
produz um par de orbitais colineares que po- 
dem ser usados para formar ligações o for- 
tes. 
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РһР Р: PPh, PP ed PPh, 
28 29 


Neste exemplo, o grupo CH, insere-se na ligação М--М, e o composto resultante (29), 
chamado informalmente de “complexo esqueleto”, agora contém dois grupos quadra- 
do-planar de Pt(II) unidos por ponte pelo CH, como também por ligantes fosfinas. 


Os metais do lado direito do bloco d preferem estados de oxidação baixos e ligantes “moles”. 


9.11 Sulfetos metálicos e sulfeto-complexos 

O enxofre é mais mole e menos eletronegativo do que o oxigênio; deste modo possui 
um extensão mais larga de estados de oxidação e uma afinidade mais forte para metais 
mais moles situados no lado direito do bloco d. Por exemplo, sulfeto de zinco (П) é 
prontamente precipitado quando 7п '(ад) é adicionado a uma solução aquosa conten- 
do H,S е NH, (para ajustar о pH) mas, ao contrário, Ѕс?*(ад) origina Sc(OH),(s). A 
contribuição covalente à entalpia de rede de todos os sulfetos metálicos mais moles 
não pode ser superada em água, e em geral os sulfetos são apenas levemente solúveis 
em água. Uma outra característica notável do enxofre é a sua tendência de formar íons 
sulfetos catenados. Assim, em combinação com metais alcalinos, uma série ampla de 
compostos contendo íons s% pode ser preparada, e os polissulfetos menores podem 
servir como ligantes quelantes para os íons metálicos do bloco d. 


(a) Monossulfetos 

Da mesma forma que os monóxidos dos metais d, ao monossulfetos são mais comuns 
na primeira série do bloco d (Tabela 9.10). Entretanto, em contraste aos monóxidos, a 
maioria dos monossulfetos possui a estrutura do arseneto de níquel (Figura 2.15). As 
estruturas diferentes são compatíveis com a estrutura de sal-gema dos monóxidos, sen- 
do favorecidas pelas combinações iônicas (mais duras) cátion-ânion. A estrutura de ar- 
seneto de níquel é favorecida por combinações mais covalentes (mais moles) e é en- 
contrada somente quando há ligação apreciável metal-metal e, correspondentemente, 
distâncias mais curtas metal-metal. 


Os monossulfetos são formados pela maioria dos íons metálicos 3d e sua estrutura de ar- 
seneto de níquel é atribuída ao caráter covalente na ligação. 


Tabela 9.10 Estruturas dos compostos MS do bloco d* 


Grupo 

4 5 6 7 8 9 10 
Estrutura do arseneto de níquel Ti у Mn! Fe Co Ni 
(sombreado) 
Estrutura de sal-gema Zr Nb 


(náo-sombreado) 
*Monossulfetos metálicos'náo são mostrados aqui рага o Grupo 6; alguns dos metais mais pesados possuem 


estruturas mais complexas. 
*MnS tem dois polimortos; um possui uma estrutura de sal-gema, o outro possui uma estrutura da wurtzita. 


Fonte: A.F. Wells, Structural inorganic chemistry, р. 752. Oxford University Press (1984). “ 


Tabela 9.11 Estruturas dos compostos MS, do bloco а” 


Grupo Кш Я 
4 5 6 7 8 9 10 11 : 
Em camadas (sombreado) Ti Mn Fe Co Ni Cu : а, 
Pirita ou marcassita Zr Nb мо Ru Rh ЖЕ ; 
(não-sombreado) ұй NN 
нї та м Re Os Ir Pt К | І ГЕ | 
*Quanto aos metais não mostrados ou não formam dissulfetos ou possuem dissulfetos com estruturas E 5. = ça | > 
complexas. сеа 9 y Ж... 
Fonte: A.F. Wells, Structural inorganic chemistry, p. 757. Oxford University Press (1984). ; ” dl зу» 
(р) Dissulfetos A | 
Os dissulfetos dos metais d são divididos em duas amplas classes (Tabela 9.11). Uma ZA ТІ 
classe consiste de compostos em camadas com a estrutura do Са], ou MOS, e a outra <S > 7 ү 
consiste de compostos contendo grupos discretos 522 e | 


Os dissulfetos em camadas são formados a partir de uma camada de sulfeto, uma 
camada de metal e então outra camada de sulfeto (Figura 9.24). Esses sanduíches se 
empilham no cristal com camadas de sulfeto em uma placa adjacente à uma placa de 
sulfeto seguinte. Claramente, essa estrutura cristalina não está em harmonia com um РО” muitos dissulfetos. Estes possuem ca- 
Ато : рата, : ДНТ a > madas de sulfetos adjacentes no lugar dos 
modelo iônico simples e sua formação é um sinal de covalência nas ligações entre 0 átomos de |. 
íon sulfeto mole e cátions de metais d. O íon metálico nessas estruturas em camadas 
está rodeado por seis átomos S. Seu ambiente de coordenação é octaédrico em alguns 
casos (PtS,, por exemplo) е trigonal prismático em outros (MoS,). A estrutura em ca- 
mada do MOS, é favorecida pela ligação 5—5, como indicado pelas distâncias curtas 
5--5 dentro de cada uma das plaças de Мо5.. А ocorrência comum da estrutura trigo- 
nal prismática em muitos desses compostos contrasta com complexos metálicos isola- 
dos, onde o arranjo octaédrico de ligantes é sem dúvida o mais comum. 
Alguns dos sulfetos metálicos em camadas sofrem prontamente reações de intercala- 
ção onde íons ou moléculas penetram entre as camadas de sulfetos adjacentes, fre- 
qlientemente com acompanhamento de reações redox: 


Figura 9.24 A estrutura do Cdl, adotada 


0.6 Na(am) + TaS,(s) —S Һа,,Та5.(5) 


Nessa reação, o sódio dissolvido em amônia líquida fornece um elétron à banda vazia 
no TAS,, e o fon Na” move-se para posições entre as camadas de sulfetos. Reações de 
intercalação similares são comuns para o grafite (Seção 10.8) e vários óxidos e sulfe- 
tos do bloco а (Seção 18.7). A reação de intercalação entre lítio e TiS, foi investigada 
para uso em baterias automotivas de peso leve que podem ser recarregadas rapidamen- 
te porque a reação em estado sólido praticamente não envolve mudança estrutural. 
Compostos contendo íons discretos 87 adotam а estrutura da pirita (Figura 9.25) 
ou da marcassita. A estabilidade do íon formal $; em sulfetos metálicos é muito maior 
do que aquela do íon оғ em peróxidos, е há muito mais sulfetos metálicos do que pe- 
róxidos onde o ânion é 527 
Fregiientemente os metais 4d e 5d formam dissulfetos com camadas alternadas de íons me- 
tálicos e de íons sulfetos. Os metais 3d no estado de oxidação +2 geralmente formam sul- 
fetos contendo íons S a discretos. 


Exemplo 9.4 Contrastando as estruturas de dois dissulfetos 

do bloco d 

Diferencie as estruturas de М05, e FeS, e explique sua existência no que se refere aos 
estados de oxidação dos fons metálicos. 


Resposta: O ponto a ser esclarecido é se os metais podem estar presentes como 


M(IV), onde os dois átomos S estariam presentes como íons 5, Se M(IV) é pronta- Figura 9.25 А estrutura da pirita, FeS,. 
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mente cessível, o metal pode estar presente сото M(II), e os átomos 5 presentes como 
espécies 827 ligadas рог 5-5. Pelo fato de que ele é um agente redutor médio, S™ so- 
mente seria encontrado com um íon metálico em um estado de oxidação que não fos- 
se facilmente reduzido. Da mesma forma que muitos dos metais d nos Períodos 5 e 6. 
o molibdênio é facilmente oxidado a Mo(IV), deste modo Mo(IV) pode coexistir com 
57, O sulfeto de molibdênio (MoS,) possui a estrutura em camada típica de dissulfe- 
tos metálicos. O ferro é prontamente oxidado a Fe(II), mas não a Fe(IV). Deste modo, 
Fe(1V) não pode coexistir com S”. Portanto, provavelmente o composto conterá Fell) 
e 52% O nome do mineral para FeS, é pirita, seu nome comum, “ouro de tolo”, indica 
sua cor enganosa. 


Teste seus conhecimentos 9.4 Sulfeto de molibdênio é um lubrificante 
muito efetivo. Apresente uma explicação plausível para essa propriedade. 


КЕСЕ Vere nto soneca coro oo case suando Pr rr rr rr 600006006 ш6 06 SUS Donas a sense совете nro na carta cas 


(c) Sulfeto-complexos 

A química de coordenação do enxofre é totalmente diferente daquela do oxigênio. 
Grande parte dessa diferença está ligada à habilidade do enxofre de catenar (formar ca- 
deias) e sua preferência por centros metálicos que não são altamente oxidantes. Pes- 
quisas sobre agregados de Fe—S têm se desenvolvido, com a descoberta de que eles 


” estão presentes em transferência de elétrons e em enzimas fixadoras de nitrogênio (Se- 


ção 19.6).' A estrutura de um composto modelo, [Fe,S;(SRJ,J”, foi mostrada na Figu- 
ra 7.4. Ela é prontamente preparada a partir de materiais de partida simples na ausên- 
cia do ar: 


4 FeCl, + 4HS + 6857 +4CH,O” 
— Bemol re S (SR) р +RS—SR + 12C1 +4CH,0H 
A observação de que essa reação apresenta grande êxito com muitos grupos R diferen- 
tes, além de seu bom rendimento, indica que a cadeia de Fe,S, é termodinamicamente 
mais estável do que as outras possibilidades. O íon HS” fornece os ligantes sulfetos pa- 
ra a cadeia, о íon RS” serve tanto como ligante como agente redutor, e o íon CH,O” 
atua como uma base. O agregado cúbico contém átomos de Fe e de S nos vértices al- 
ternados; assim, cada átomo de S faz ponte com três átomos Fe. Cada um dos grupos 
tiolatos, RS”, ocupa uma posição terminal em cada átomo Fe. O agregado permanece 
intacto sob redução de um elétron a [Fe,S,(SR) JO. Aglomerados análogos estão envol- 
vidos em reações redox de transferência de elétron na proteína ferredoxina. 
Tiometalato-complexos simples, сото [Мо ,]”, podem ser sintetizados facilmen- 
te passando gás H,S em uma solução aquosa básica de fon molibdato ou tungstato: 


[Mo0O, (aq) + 4H,S(g) ---> [MoS,J” (ag) + +H,0() 


Esses ânions tetratiometalatos são blocos construtores para a síntese de complexos 

contendo mais átomos metálicos. Por exemplo. eles coordenarão muitos íons metáli- 
А 20% 2. 2. 

cos dipositivos, сото Со” e Zn”: 


Co" (aq) + 21М08,] (aq) ——> І5,Мо5,Со5.Мо5., (aq) 


Os polissulfetos, como 527 е 57, formados pela adição de enxofre elementar a uma so- 
lução de sulfeto de amônio, também podem atuar como ligantes. Um exemplo é 
[Mo(S)J” (30), formado do polissulfeto de amônio e МОО; ele contém ligantes sy 
ligados nas laterais. Os polissulfetos maiores ligados aos átomos metálicos formam 
anéis quelatos, como em [MoS(S 17 (31), que contém ligantes S, quelantes. 


9% R, Cammock e A.G. Sykes (ed.), Adv. Inorg. Chem. 38 (1992). А 
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Dissulfetos binários dos primeiros metais do bloco а fregiientemente possuem uma estru- 
tura em camada, enquanto que Fe” e muitos dissulfetos dos últimos metais do bloco d con- 
têm íons Sy discretos. Os ligantes polissulfetos quelantes são comuns em compostos de 
coordenação de metal-enxofre dos metais 4d e 5а. O enxofre prefere centros metálicos que 
não são altamente oxidantes. 


Os elementos do Grupo 12 


Veremos, nesta seção, que o grupo 12 exibe tendências nos estados de oxidação que 
contrastam fortemente com aquelas descritas antes para os metais do bloco d. Por 
exemplo, o caráter nobre — a resistência à oxidação — que desenvolveu no bloco d é re- 
pentinamente perdida no Grupo 12. Observaremos que há uma conexão entre a facili- 
dade maior de oxidação desses metais e um abaixamento abrupto das energias do or- 
bital no final do bloco 4. 


9.12 Ocorrência e obtenção 


O zinco é sem dúvida o elemento mais abundante no Grupo 12. Ele é o vigésimo ter- 
ceiro em abundância na crosta terrestre, pouco à frente do cobre. O cádmio e o mercú- 
rio são muito menos abundantes: menos inclusive do que a maioria dos lantanídeos. 

Os sulfetos são os minerais principais para os elementos no grupo, com zinco e 
cádmio frequentemente ocorrendo juntos (Tabela 9.12). Sulfeto de zinco é calcinado 
ao ar para produzir о óxido: 


ZnS(s) + 309) — ZnO(s) + 50,(8) 


Assim, O óxido é reduzido em um alto forno carregado com carbono. А redução осог- 
re primariamente pelo CO na porção quente do alto forno, como foi mostrado na Figu- 
ra 6.4 para a redução do ferro. Quando cádmio e zinco ocorrem juntos, o minério de 
sulfeto é calcinado ao ar para produzir uma mistura de sulfatos metálicos e de óxidos. 
Essa mistura é dissolvida em ácido sulfúrico e reduzida. A separação está baseada na 
facilidade maior de redução do Са” comparada com a do Zn”. 

O mercúrio ocorre no mineral vermelho brilhante cinábrio, HgS, que foi usado por um 
têmpo como pigmento (vermelhão) por artistas, uma prática que foi descontinuada por 
causa da toxidade do mercúrio. O mercúrio elementar é obtido a partir do sulfeto pela 
calcinação ao ar: 


HgS(s) + O(g) ——> Не() + 50,8) 


O zinco e o mercúrio são removidos de seus minerais sulfetos pela oxidação do sulfeto a 


50.. 


Tabela 9,12 Ocorrência е métodos de obtenção dos metais do Grupo 12 


Metal Minerais principais Método de recuperação 


ZnS + 50, — ZnO + SO, 


Zinco Esfalerita, ZnS 


Seguido por 2Zn0 + С ——— 2Zn + CO, 


Cádmio Tragos nos minérios de zinco 
Mercúrio Cinábrio, HgS HgS + O, — Hg + SO, 


9.13 Reações redox 


O zinco e o cádmio são muito mais prontamente oxidados do que seus vizinhos, cobre 
e prata. Essa diferença é clara nos potenciais padrão, que são muito menores para Zn” 
(0,76 V) e Ca*(-0,40 Y) do que para Cu™ (+0,34 V) e Ag'(+0,80 V). A origem da di- 
ferença entre os dois grupos é a entalpia de sublimação menor, e em uma menor exten- 
são à entalpia de ionização menor, dos elementos do Grupo 12 comparados àqueles do 
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Grupo 11: АН é 338 kJ mol" para Cu, mas somente 131 kJ mol” para Zn (Figura 
9.2). Esse decréscimo na entalpia de sublimação novamente reflete um decréscimo na 
força da ligação metal-metal do Grupo 11 ao 12. Uma variedade de evidências indica 
que as ligações metal-metal mais fracas surgem da falta de contribuição do orbital d à 
ligação no grupo 12. Esse decréscimo na ligação d-d está correlacionada com o decrés- 
cimo na energia dos orbitais d além do Grupo 12, como foi ilustrado na Figura 1.19. 

Uma outra diferença dos outros elementos do bloco d é a mudança substancial nas 
propriedades químicas do elemento mais leve do bloco d (Zn) e seus congêneres (Cd 
e Hg). Por exemplo, o mercúrio é muito menos eletropositivo do que zinco e cádmio, 
e ё o único a ter um estado de oxidação +1 (o íon нег) que sobrevive em solução 
aquosa. Parcialmente, como resultado dessa estabilidade, нег é sem dúvida uma es- 
pécie mais importante do que as raras e muito mais prontamente óxidadas espécies 
Zn e Cd”. o 

A evidência química, espectroscópica e estrutural de raios X de que He(l) ocorre 
como cátion dinuclear Hg; forneceu o primeiro exemplo de uma espécie ligada por 
metal-metal. Muito mais tarde Cd?” foi identificado em Са,(АЈСІ,),, e há evidência es- 
pectroscópica da formação de Zn;" na reação de zinco metálico com ZnCl, fundido. O 
composto Са,(АІСІ,), de саг está bem caracterizado. Aparentemente, sua existência 
se deve em parte à presença do ânion grande, que ajuda a estabilizar o cátion grande. 


Я 2+ E 2 E д 
А síntese do composto С," é executada em um meio de sal fundido estritamente não- 
aquoso: 


сасі,0) + 2A1C1,(1) + Cd(s) — Са.[А1С1,],(5) 
O cádmio (I) desproporciona rapidamente na presença de água: 
Са (ад) — Са(ѕ) + Cd*(ag) 


. . a : 2 . x 
A entalpia de hidratação substancial de Cd” fornece a força motriz para essa reação. 
À situação com íons de mercúrio (Т) não é radicalmente diferente porque eles têm uma 
constante de equilíbrio mensurável para o desproporcionamento: 


Не (ад) == Не(1) + Hg” (ag) K=6,0x 107 


Essa reação é deslocada à direita pelos ligantes que complexam fortemente ou preci- 
pitam Hg”; por exemplo, a adição de CN produz um complexo estável de Н=(П): | 


Не ад) + 2CN (aq) -> Не(1) + Не(СМ),(аф 
e de ОН gera óxido de mercúrio (Т): 


нә? (аа) + 20H (ад) —> Не(1) + HgO(ag) + H,00) 


A facilidade de redução dos cátions do Grupo 12 decresce do Hg” ao Zn”. 


9.14 Química de coordenação 

O mercúrio (II) forma alguns complexos lineares bicoordenados, tais como He(CN),, 
He(CH;),, e O—He—O no óxido de mercúrio (П) sólido, HgO. O zinco e o cádmio 
normalmente exibem números de coordenação mais elevados, entre 4 e 6. A coorde- 
nação do zinco em ZnO é tetraédrica e a do cádmio em СаО é octaédrica, na estrutura 
de sal-gema. À menor tendência para a coordenação linear e o caráter mais duro do 
Zn”, comparado com o Си", e o do Са” comparado ao do Ag”, pode ter origem na di- 
ferença de energia muito maior entre os orbitais preenchidos 4 e os orbitais vazios s e 
р que ocorrem no Grupo 12. 


“Uma grande exceção a essa regra é que zinco, cádmio e mercúrio formam compostos alquílicos lineares, 
МА,, Seção 15.3. 


AA 
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O aumento no anfoterismo dos estados de oxidação menores, partindo da esquer- 
da para a direita ao longo do Período 4 foi ilustrado na Figura 5.5. No Grupo 12 veri- 
ficamos que Zn”” é anfótero: 


?л(ОН),(8)«2Ң (аф —> Zn” (aq) + 2H,0(1) 
Zn(OH),(s) + ОН (aq) — Zn(OH); (ag) 


O hidróxido de cádmio também reage com íons hidróxidos, mas ele requer base mais 
concentrada para dissolver. O hidróxido de mercúrio (II) não é anfótero. 

De acordo com as configurações eletrônicas da subcamada completa (41%, os cá- 
tions do Grupo 12, Zn”, Cd” e Hg”, são incolores em solução aquosa. Entretanto, al- 
guns de seus haletos e calcogenetos pesados são coloridos. Por exemplo, ZnCl, e 211, 
são incolores, e somente os cloretos de cádmio e de mercúrio são incolores; Cdl, é 
amarelo е Hgl, ocorre como dois polimorfos, um deles é amarelo e o outro vermelho. 
À presença dos haletos pesados muda a energia dessas transferências de carga do ul- 
travioleta (para os materiais incolores) para a região visível do espectro. Compostos 
que devem sua cor às transições de transferência de carga são muito úteis na prática 
(рага pigmentos), porque suas absorções são mais intensas do que aquelas das transi- 
ções d-d. 

?л() e СӘ(ТІ) normalmente são complexos tetraédricos; He(IDapresenta-se linear XHgX 

com СМ e doadores fortes similares. 


Os metais do bloco p 


Para fornecer comparações e estabelecer contrastes com as propriedades químicas de 
outros elementos metálicos, descreveremos a estabilidade redox e alguma química de 
coordenação dos elementos do bloco p alumínio, gálio, índio е tálio no Grupo 1370], 
do estanho e do chumbo no Grupo 14/TV, e do bismuto no Grupo 15V. Informações 
complementares sobre esses elementos, em relação aos não-metais do bloco p, são en- 
contradas nos Capítulos 11 e 12. 

Em contraste com os elementos no bloco d, os metais mais pesados do bloco p fa- 
vorecem os estados de oxidação baixos. Essa tendência está ilustrada na Figura 9.26 
para os metais do Grupo ІЗЛІП, onde o estado de oxidação máximo é facilmente alcan- 
cado para о gálio, mas não para o tálio. Este último favorece o estado de oxidação +1. 
Essa tendência para favorecer um estado de oxidação duas unidades inferior ao núme- 
ro do grupo também ocorre nos Grupos 14/IV (Figura 9.27) e 15V e é um exemplo do 
efeito do par inerte. Não há uma explicação simples para este efeito: ele provavel- 
mente se deve mais às entalpias de ligação baixas М--Х para os elementos pesados do 
bloco p, e ao fato de que requer menos energia para oxidar um elemento a um estado 
de oxidação baixo, do que para um estado de oxidação mais elevado. Essa energia tem 
de ser fornecida pela formação de ligações iônicas e covalentes; assim, o estado de 
oxidação elevado pode ser inacessível se a ligação a um elemento particular é fraca. 

Os estados de oxidação mais comuns encontrados para os três elementos mais pe- 
sados nesses grupos são TI(I), РЫШ e ВІ(ШІ), е os compostos contendo esses elemen- 
tos em seus estados de oxidação do grupo, ТКШ), Pb(IV), e Bi(V), são facilmente re- 
duzidos. O caráter altamente oxidante dos metais pesados do bloco p em seus estados 
de oxidação do grupo também é refletido na gama limitada de compostos binários da- 
quele estado do metal. Por exemplo, TIX, existe para X =F, Cl e Br. mas TII, contém 
o cátion ТІ” em combinação com o ánion І;. Similarmente, PbF, é conhecido, PbCl, 
não sobrevive em temperatura ambiente, e os brometos e os iodetos de РЬ(ТУ) são des- 
conhecidos. 


, 
Os metais mais pesados do bloco p favorecem estados de oxidação baixos. 


0 +1 +2 +3 
Número de oxidação, N 


Figura 9.26 Diagramas de Frost para os 
metais do bloco p do Grupo 13/111 em solu- 
ção ácida. 


PbO, 
+2 + 
> 
ОГ 
Lu 
= 2+ 
0 Pb 
SnO 
Sn? ; 
E 2 і 1 -l — 


0 +1 +2 +3 +4 
Número de oxidação, М 


Figura 9.27 Diagramas de Frost para os 
metais do bloco р do Grupo 14/У em solu- 
ção ácida. 
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9.15 Ocorrência e obtenção 

A abundância de metais do bloco p na crosta terrestre varia do alumínio, que é o ter- 
ceiro elemento mais abundante (atrás do oxigênio e do silício), ao bismuto, que é o ele- 
mento mais pesado com um isótopo estável. O gálio, que é mais abundante do que o lí- 
tio, o boro, o chumbo e muitos outros elementos conhecidos, é um elemento oneroso, 
porque ele é amplamente disperso em minerais contendo alumínio e ferro. O gálio é 
difícil de recuperar, porque as propriedades químicas do Ga”, АГ” e Fe™ são simila- 
res; suas similaridades devem-se aos raios e às propriedades ácido-base. A obtenção 
desses elementos está resumida na Tabela 9.13. Os metais mais leves e mais eletropo- 
sitivos, o alumínio e o gálio, são recuperados a partir de seus óxidos. As demandas de 
energia são elevadas para a recuperação eletrolítica à alta temperatura do elemento 
mais eletropositivo, o alumínio (Seção 7.1), mas o preço é moderado pela abundância 
da bauxita e das economias da produção em grande escala. 


Os elementos menos abundantes considerados aqui são o tálio e o bismuto. А bai- * 


xa abundância desses três elementos está em harmonia com a observação geral de 
energias de ligação nucleares menores com o aumento do número atômico. Por razões 
relacionadas aos detalhes de sua estrutura nuclear, o chumbo não segue essa tendência, 
e é mais abundante do que os elementos lantanídeos e o germânio. Da mesma forma 
que o mercúrio e o cádmio, o chumbo é ambientalmente perigoso, porque é altamente 
tóxico. Infelizmente, chumbo, mercúrio e cádmio são igualmente apropriados a produ- 
tos de consumo e são utilizados em uma variedade deles, desde baterias até interrup- 
tores elétricos. 

A maior parte do alumínio presente na Terra está distribuído em argilas e em mi- 
nerais de aluminossilicatos, que não são fontes economicamente atrativas do metal. O 
minério primário para о alumínio é a bauxita, um óxido hidratado. O gálio, que осог- 
re como um componente de traço da bauxita, é produzido como um subproduto do re- 
fino do alumínio. Os elementos mais pesados e quimicamente mais “moles” do bloco 
р no Grupo 13/ЛШ (índio e tálio) junto com o germánio no Grupo 14/TV, são recupera- 
dos como subprodutos do refino de minérios de sulfeto dos elementos mais abundan- 
tes. Algumas vezes o bismuto é recuperado dos minerais bismutinita, Bi,S,, е bismita, 
BiO,, mas, da mesma forma que os outros metais pesados do bloco d, a quase totalida- 
de é recuperada durante a fusão do cobre, do zinco ou do chumbo. és 


Entre os elementos do bloco p, o silício e o alumínio são muito abundantes; tálio e bismu- 
to são os menos abundantes. 


Tabela 9.13 Ocorrência e métodos de obtenção de metais comercialmente importantes nos 
Grupos 18/1 ao 15/V 


Metal Principais minerais Método de recuperação 
Grupo 13 
Alumínio Bauxita, ALO, - xH,O Eletrolítico (Processo Hall) 
Gálio Traços em minérios de alumínio e de zinco 
Grupo 14 
Estanho  Cassiterita, SnO, SnO, +C —— Sn + CO, 
Chumbo Galena, PbS PbS +20, ——> РЬО + SO, 
seguido por 2 PbO + C ——>2 Pb + CO, 
Grupo 15 


Bismuto Traços em minérios de zinco, cobre e sulfeto de chumbo 


9.16 Grupo 13/1 

Os metais do Grupo 13/1 possuem um lustro semelhante ao da prata e variações irre- 
gulares nos pontos de fusão quando descemos em um grupo: Al (660ºC), Ga (30ºC), In 
(157°C) e Т1 (303°C). O ponto de fusão baixo do gálio é refletido na estrutura inco- 
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mum do metal, que contém unidades de Ga, que persistem no elemento do fundido. 
Gálio, índio e tálio são metais mecanicamente “moles”. 


(a) O estado de oxidação do grupo (+3) 

Embora a reação direta do alumínio ou do gálio com um halogênio produza um hale- 
to, esses metais eletropositivos também reagem com HCl ou HBr gasoso, e essa é nor- 
malmente a rota mais conveniente: 

2Al(s) + 6НСв) LES 2 АІСІ,(5) + 3H,(g) 

No laboratório, um reator de tubo quente (há um deles na Figura О12.1) fregiente- 
mente é usado. Os haletos de ambos elementos estão disponíveis comercialmente, mas 
é comum sintetizá-los no laboratório quando se deseja um material livre de produtos 
de hidrólise. 

Сото o íon Е é muito pequeno, os fluoretos AIF, e GaF, são sólidos duros que 
possuem pontos de fusão e entalpias de sublimação muito maiores do que os outros ha- 
letos. Suas entalpias de rede elevadas também resultam em suas solubilidades muito li- 
mitadas na maioria dos solventes, e eles não atuam como ácidos de Lewis em molécu- 
las doadoras simples. Em contraste, os haletos mais pesados são solúveis em uma gran- 
de variedade de solventes polares e são ácidos de Lewis excelentes. Entretanto, além de 
suas reatividades baixas para а maioria dos doadores, AIF, e Сар, formam sais do tipo 
Na,AIF, е Na,GaF, que contêm íons complexos octaédricos [ME q”. 

À acidez de Lewis dos haletos reflete a dureza química relativa dos elementos do 
Grupo 13/11. Então, para uma base dura de Lewis (tal como acetato de etila, que é du- 
ro por causa de seus átomos doadores O), a acidez de Lewis dos haletos enfraquece à 
medida que a maciez do elemento receptor aumenta: assim a acidez de Lewis decres- 
ce na ordem: 


ВСІ, > AICI, > бас, 


Em contraste, para uma base mole de Lewis (tal como dimetilsulfeto, que é mole por 
causa de seu átomo S), a acidez de Lewis se fortalece á medida que a maciez do ele- 
mento receptor aumenta: É ` 


Сах, > AIX, > BX, (X = Cl ou Br) 


Mantendo a tendéncia geral para números de coordenagáo mais elevados para os ele- 
mentos mais pesados do bloco p, os haletos de alumínio e seus congéneres mais pesa- 
dos podem se ligar a mais do que uma base de Lewis e tornarem-se hipervalentes: 


AICI, + N(CH,), —> CLAIN(CH); 
CLAIN(CH;), + М(СН,), — CL, ALN(CH))y), 


A forma mais estável de ALO,, O-alumina, é um material muito duro e refratário. Em 
sua forma mineral ela é conhecida como corindon, e como gema, safira. A cor azul da 
safira surge de uma transição de transferência de carga de impurezas do íon Fe” ao 
Ті“. A estrutura da a-alumina e do trióxido de gálio, Ga,O,, consiste de um arranjo 
һер de fons O” com íons metálicos ocupando dois terços dos buracos octaédricos em 
um arranjo ordenado. O rubi é ot-alumina, onde uma fração pequena de íons АГ? é 
substituída por С”. O Cr(III) é vermelho, em vez do violeta característico do 
[Cr(OH,)¿P* ou do verde do Cr,O, porque, quando Cr” substitui o fon menor Al”, os 
ligantes O estão comprimidos ao redor do Cr”. Essa compressão aumenta o parâme- 
tro de desdobramento do campo ligante e desloca a primeira banda d-d permitida por 
spin para energias maiores. 

A desidratação do hidróxido de alumínio a temperaturas abaixo de 900 “С conduz 
à formação de y-alumina, uma forma policristalina metaestável com uma área superfi- 
cial muito elevada. Parcialmente por causa de sua superfície ácida e sítios básicos, es- 
se material é usado como uma fase sólida em cromatografia e como um catalisador he- 
terogêneo e suporte catalítico (Seção 17.5). 
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Boro, alumínio e gálio favorecem o estado de oxidação +3, e seus trialetos são ácidos de 
Lewis. 


(b) Estado de oxidação baixo do gálio, índio e tálio 

Os estados de oxidação do alumínio menores do que +3 são raramente encontrados. 
Portanto, AICI(g) somente é encontrado a temperaturas muito altas e Al” não é estável 
em compostos sólidos. O estado de oxidação +1 aumenta em estabilidade quando des- 
cemos no grupo e o gálio forma compostos tais como os sólidos Gal e Ga(AlCI,). Os 
haletos de Са(1) e de Ga(ID, tais como GaC] e GaCl,, podem ser preparados por uma 
reação de comproporcionamento, onde o haleto de Ga(111) é aquecido com gálio me- 
tálico: 


2GaX, + Ga —>> 3 бах, (Х-СІ, Br ou I, mas não F) 
A fórmula GaCl, é enganosa para esse sólido e a maioria dos outros sais aparente- 
mente divalentes não contém Ga(ID), eles são compostos por estados de oxidação 
mistos contendo Са(1) e ба(Ш). Compostos em estado de oxidação mistos também 
são conhecidos para os metais mais pesados, tais como ІПСІ, e TiBr,. A presença de 
íons М” é indicada pela existência de complexos [MX,] nesses sais com distâncias 
М--Х curtas, е a presença de íons М” é indicada pela separação dos íons haletos 
mais longa e menos regulares. Há de fato somente um fina linha divisória entre a for- 
mação de um composto iônico no estado de oxidação misto e a formação de um 
composto que contenha ligações М--М. Por exemplo, misturando-se GaCl, com 
uma solução de [N(CH,),Cl] em um solvente náo-aquoso, produz-se o composto 
[N(CA,),1,[C1,Ga—GaCl,)], onde o ânion possui uma estrutura igual à de um etano 
com uma ligação Ga—Ga. 

O gálio (I) tem muito em comum com o índio (Т); por exemplo, ambos despropor- 
cionam quando dissolvidos em água: 


3 MX(s) — 2 M(s) + M*(ag) +3X (ag) (M = Ga, In) 
Por outro lado, ТІ“ é estável em relação ao desproporcionamento em água, porque ТГ“ 
é difícil de alcançar. como discutido anteriormente em conexão com o efeito do par 
inerte. 


Vimos que os elementos do bloco d são ácidos de Lewis “moles” em seus estados . 


de oxidação baixos; entretânto, a tendência para os elementos pesados do bloco p é jus- 
tamente o oposto. As afinidades relativas para doadores “duros” e “moles” sugerem que 
TI” é mais “duro” do que TI”. Entretanto, de fato o íon ТІ" ainda está na fronteira entre 
“duro” e “mole”. Por exemplo, ele é transportado em células acompanhado do íon du- 
ro K*. Semelhante aos hidróxidos de metais alcalinos, TIOH é solúvel em água, diferen- 


‚ te de К“; entretanto, o cloreto de tálio (1), o brometo de tálio (Т) e os sulfetos são inso- 


lúveis. O transporte através das paredes da célula e as reações com doadores “moles” 
parece considerar a observação de que o tálio é altamente tóxico para os mamíferos. 

Os monoaletos GaX, InX e TIX são conhecidos para X = Cl, Br e I. Em condições 
normais, os haletos de ТІ(Т) são isolantes, como é típico com os compostos iônicos. 
Entretanto, a pressões elevadas uma nova fase é formada com uma condutividade elé- 
trica significativa, a qual decresce com o aumento da temperatura. Esse comportamen- 
to demonstra a condução metálica (ver a introdução que precede a Seção 3.14). 


O estado de oxidação +1 torna-se progressivamente mais estável do gálio ao tálio. 


.....вш.. osese 444.4.....ш. ИИИ ..... 


Exemplo 9.5 Propondo reações dos haletos do Grupo 13/111 


Proponha equações químicas balanceadas (ou indique não ocorrer nenhuma reação) 
para as reações entre (a) АІСІ; e (€,H,);NGaCI, em tolueno, (b) (C,H,),NGaCI, e GaF, 
em tolueno, e (c) TiCl e Nal em água. 
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Resposta: (а) АКШ) é um ácido de Lewis mais forte e mais duro do que Ga(III); des- 
te modo, a seguinte reação pode ser esperada: a j- 


AICI, (С.Н), МОаСІ, -->(С.Н))МАІСІ, + GaCl, a 
(b) Nenhuma reação, porque GaF; tem uma entalpia de rede muito alta e por isso não Cl КА 
é um bom ácido de Lewis. (с) ТИІ) é quimicamente um elemento “mole” de fronteira: CI 
assim, ele combina com o íon mais “mole” Г em vez de СГ: 32 [SnCl,]” 


TiCks) + Nal(aq) ——> ТЇЇ (5) + NaCl(ag) 


Assim como os haletos de prata, os haletos de TI(I) possuem solubilidade baixa em 


água; portanto, a reação provavelmente procedera de forma bastante lenta. | 
Teste seus conhecimentos 9.5 Боро, com explicações, a equação Sn 
química (ou indique não ocorrer nenhuma reação) para as reações entre (a) N PUSNCIA 
(CH,),SAICI, e GaBr, е (6) ТІСІ e formaldeído (СН,О) em solução ácida (CSn),? | (пыз 
aquosa. (Sugestão: formaldeído é facilmente oxidado a CO, еН“.) И 7 (өлсі;), 
8894980808%000606000о0046466ее се0ееөөө0066000060Ы000Ы0Ы:06066.6.0Ы66 6.6, CL CODE ыөс бө ө өз 866% a sa ora ana doar Y 3)2 
Sn 
9.17 Estanho e chumbo vo | 
СІ 


Soluções aquosas е não-aquosas de sais de estanho (II) são úteis como agentes reduto- 
res moderados, mas elas devem ser armazenadas sob atmosfera inerte, porque a oxida- 33 (егесі), псі); 
ção ao ar é espontânea e rápida: UNS Mlatala 


Sn”(aq) +30 + 2H'(ag) ->5а Қаш + HOQ) (Е?--1,08У) 


Os di-haletos de estanho e os tetraletos são bem-conhecidos. O tetracloreto, brometo e x 
iodeto são compostos moleculares, mas o tetrafluoreto possui uma estrutura compatí- / 
vel com a de um sólido iônico, porque o íon pequeno F` permite uma estrutura hexa- Pri 


coordenada. O tetrafluoreto de chumbo também possui uma estrutura compatível com SS A “Ха е 


а de um sólido iônico mas, devido à manifestação do efeito do par inerte, PbCl, é um 


composto instável que decompõe-se em PbCl, e Cl, à temperatura ambiente. O tetra- 

brometo e o tetraiodeto de chumbo são desconhecidos; assim, os di-haletos dominam 

a química do halogênio do chumbo. O arranjo dos átomos dos halogênios ao redor do | j 

átomo metálico central nos di-haletos de estanho e de chumbo freqüentemente deri- VA, 7%. 

vam da coordenação tetraédrica е octaédrica simples, е é atribuída à presença de um GN > 

par solitário estereoquimicamente ativo. A tendência para alcançar a estrutura distor- | / Da JX 
cida é mais pronunciada com o íon pequeno Е, e estruturas menos distorcidas são ob- 9% SS Vad 0 
servadas com haletos maiores. (a) Pb 


Sn(IV) e Sn(ID formam uma variedade de complexos. Assim, SnCl, forma íons 
complexos, tais como [SnCl,]” e [SnCI,]” em solução ácida. Em solução não-aquosa, 
uma variedade de doadores interagem com o ácido de Lewis moderadamente forte 
SnCl, para formar complexos como cis-SnCl,(OPMe,),. Em soluções aquosas е não- 
aquosas, Sn(ID) forma trihaleto-complexos, como [SnC1,], onde a estrutura piramidal Ай 
indica а presença de um par solitário estereoquimicamente ativo (32). O íon [SnC1,J pp 
pode servir como um doador “mole” aos íons dos metais d. Um exemplo incomum 
dessa capacidade é o composto vermelho Pt,Sn;CL,, que é bipiramidal trigonal (33). 


Os óxidos de chumbo são muito interessantes, tanto do ponto de vista fundamen- Op. ыы 
tal quanto tecnológico. Na forma vermelha de PbO, os íons РЪ(П) estão tetracoordena- 0 REA 0 
dos (Figura 9.28), mas os íons O” ao redor do Pb(II) encontram-se em um quadrado. Кене ы 
Da mesma forma que para os haletos, essa estrutura pode ser racionalizada pela pre- 0 (b) 


sença de um par solitário estereoquimicamente ativo sobre o átomo metálico, O chum- 

bo também forma óxidos com-estados de oxidação misto. O mais conhecido é o | A est 

“chumbo vermelho”, Pb,O,, que contém Pb(IV) em um ambiente octaédrico e РӘШ) arranjo quadrado piramidal do РБО, mostran- 
bi ан denado. A atribuicão de dif t ў Edenia do a orientação possível de um par de elé- 

em um am jente irregular exacoordena o. Aa ção de diferentes número З trons solitário, ativo esteteoqulmicamente. 

dação ao chumbo nesses dois sítios está baseada nas distâncias mais curtas Pb—O pa- 


Figura 9.28 (а) А estrutura do PbO. (b) O 
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ra o átomo identificado como Pb(IV). А forma de cor castanha do óxido de chumbo 
(IV), PbO,, cristaliza na estrutura do rutilo. Esse óxido é um componente do cátodo de 
uma bateria chumbo-ácido (Quadro 9.2). 
Os estados de oxidação +2 e +4 são possíveis para muitos compostos de estanho e de 
chumbo; entretanto, Pb(IV) é altamente oxidante; assim, o tetracloreto é instável e o tetra- 
brometo e o tetraiodeto são desconhecidos. Sn(II) possui um par solitário estereoquimica- 
mente ativo; assim, seus ânions de trialetos são piramidais e podem servir como ligantes 
aos centros metálicos moles. 


9.18 Bismuto 


As propriedades químicas do bismuto ilustram o efeito do par inerte de uma maneira 
surpreendente. Por exemplo, Bi perde os seus cinco elétrons de valência com grande 
dificuldade, e a maioria de seus compostos são de bismuto (П). O bismuto (Ш) pode 
ser considerado um elemento de fronteira entre duro e mole. Uma indicação dessa pro- 
priedade é a insolubilidade de ambos Bi(OH), e Bi,S,. Os potenciais-padrão aproxi- 
mados para o bismuto em solução aquosa ácida ilustram o caráter oxidante mais forte 
do estado de oxidação +5 e o caráter moderadamente eletropositivo do elemento: 


(Е = +0,32 V) 


Bi*(aq) + 3e” —> Bi(s) - 
(Е = +2 У) 


Bi” (aq) + 2e” — Bi” (ag) 


- O bismuto (V) é preparado aquecendo Bi,O, com peróxido de sódio: 


BLO,;(s) + 2Na,0,(s) ——> 2NaBiO;(s) + Na,O(s) 


Quando o produto bismutato de sódio é dissolvido em uma solução aquosa de um áci- 
do não-coordenante, tal como HCIO,, uma espécie de Bi(V) metaestável pobremente 
caracterizada é produzida. Essa espécie é mostrada como Bi” na semi-reação acima: 
ele pode ser [Bi(OH),]. 

A química de coordenação de Bi(III) reflete a afinidade de fronteira para os ligan- 
tes duros e moles e a tendência para ambientes de coordenação aparentemente distor- 
cidos. De fato, as estruturas frequentemente estão de acordo com o modelo RPECV, е 
a “distorção” da forma que as suas fórmulas químicas poderiam sugerir é realmente 
devido à presença de um par solitário estereoquimicamente ativo. A tendência para um 
estado de oxidação baixo de um elemento do bloco p exibir essas estruturas distorci- 
das segue as tendências já discutidas para o Pb(II) e Sn(II). Então: 


1 Números de oxidação baixos favorecem uma estrutura distorcida. Por exemplo, de 
acordo com a teoria RPECV, ВІР; é piramidal na fase gasosa. 

2 Os átomos centrais mais leves do bloco p possuem uma grande tendência para 
uma estrutura distorcida. Por exemplo, compostos de 5Ъ(Ш) fregientemente são 
mais distorcidos da planaridade do que os compostos de ВІ(Ш). 

3 Ligantes pequenos promovem uma estrutura distorcida. Então, é mais provável 
que os ligantes fluoretos ou alcóxidos conduzam a uma estrutura aparentemente 
distorcida. Por exemplo, um alcóxido de bismuto com a fórmula empírica de 
Bi(OC,H,OCH,), se exibe como uma cadeia ligada por ponte de alcóxido no esta- 
do sólido com coordenação bipiramidal quadrada ao redor do bismuto (34). Simi- 
larmente, o complexo aniônico [Bi,C1,J” tem coordenação piramidal quadrada ao 
redor de cada átomo de Bi (35). ° 


8 Alcóxidos de bismuto solúveis e voláteis, М.А. Matchett, M.Y. Chang, e W.E. Buhro, Inorg. Chem. 29, 359 
(1990). ( 


Quadro 9.2 A bateria chumbo-ácido 


A química da bateria chumbo-ácido é notável porque, sendo a bateria 
recarregável de maior sucesso, ela ilustra o papel tanto da cinética 
quanto da termodinâmica na operação de células. 

Em seu estado totalmente carregado, o material ativo no catodo é o 
PbO, e no ánodo é o chumbo metálico; o eletrólito é ácido sulfúrico di- 
luído. Uma característica desse arranjo é que os reagentes e os pro- 
dutos contendo chumbo em ambos os eletrodos são insolúveis. 
Quando a célula está produzindo corrente, a reação no catodo é a re- 
dução de Pb(IV) como PbO, a Pb(Il), que na presença de ácido sulfú- 
rico é depositado no eletrodo como PbSO, insolúvel: , 


Pb(s) + SO (aq) — PbSO,(s) + 2e” 
A reação total é: 


PbO, + 2HS0 (ag) + 2H'(ag) + Pb(s) —— 
2Pb80,(s) + 2H,0(1) 


A diferenca de potencial de cerca de 2 V é notavelmente alta para 
uma célula onde um eletrólito aquoso é usado, e sem dúvida excede 
o potencial para a oxidagáo da água a O,, que é 1,23 V. О sucesso da 
bateria está nos sobrepotenciais elevados (e consegientemente ve- 
locidades baixas) da oxidação da água sobre PbO, e da redução da 


| 
| 


PbO,(s) + HSOi(ag) + 3H'(aq) + 2e” ---> PbSO,(s) + 29,081) água no chumbo. 


Мо anodo, o chumbo é oxidado a Pb(Il), que também é depositado co- 
mo o sulfato: 


É interessante observar que ВІ(Ш) forma um complexo de hidróxido em solução aquo- 
sa, com a fórmula [Bi¿(OH),,]*, que consiste de um arranjo octaédrico de íons Bi” 
unidos por pontes com os ligantes OH que formam pontes nas extremidades do octae- 
dro (36). 


Três princípios estruturais: números de oxidação baixos, átomos centrais mais leves do 
bloco p e ligantes pequenos favorecem estruturas aparentemente distorcidas. 
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Cada série de quinze elementos no bloco f corresponde ao preenchimento de sete or- 
bitais 4fe 5f, respectivamente (de f° a f“). Há uma uniformidade surpreendente nas 
propriédades dos elementos 4f, os lantanídeos, e maior diversidade na química dos 
elementos 5f, os actinídeos. Um lantanídeo geral é representado pelo símbolo Ln e um 
actinídeo por An. | е 


9.19 Ocorrência е obtenção 


Diferente do promécio, que não possui isótopos estáveis, o lantanídeo menos abundan- 
te, o túlio, é similar ao iodo em abundância na crosta. А fonte mineral principal para os 
primeiros lantanídeos é a monazita, que contém misturas de lantanídeos е tório (Ln, 
Th)PO,. Um outro mineral fosfato, a xenotima, é a fonte principal de ítrio e de lanta- 
nídeos mais pesados." O estado de oxidação comum para os lantanídeos é +3 (Tabela 
9.14). O cério, que pode ser oxidado a Се(ТУ), e o európio, que pode ser reduzido a 
Би(Ш), são separáveis quimicamente dos outros lantanídeos. A separação dos fons Ln”* 
remanescentes é realizada em larga escala por extração líquido-líquido em múltiplas 
etapas, onde os íons se distribuem entre uma fase aquosa e uma fase orgânica conten- 
do agentes complexantes. A cromatografia de troca iônica, descrita em maiores deta- 
lhes no final desta seção, é usada para separar os íons lantanídeos quando uma pureza 
elevada é desejada. Os metais lantanídeos puros e mistos são preparados pela eletróli- 
se de haletos de lantanídeo fundido. | | 
Uma mistura dos primeiros metais lantanídeos, incluindo o cério, é referida no co- 
mércio como mischmetal. Ela é usada em aço para remover impurezas como oxigênio, 
di-hidrogênio, enxofre e arsênio, que reduz a força mecânica e a ductibilidade do aço. 


1 Embora o ítrio não seja estritamente um lantanídeo, seu raio e propriedades químicas são similares адџе- 
les dos lantanídeos mais pesados. 
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Tabela 9.14 Nomes, símbolos e propriedades dos lantanídeos 


Configuração 


2 Nome Símbolo de М? ESIV г(м“уА” NO! 
57 Lantânio La [Xe] -2,38 1,16 3 

58 Cério Ce [Xejaf -2,34 1,14 3,4 
59 Praseodímio Pr [Xel4f? -2,35 1,13 3,4 
60 Neodimio Nd Хе]? -2,32 1,11 2(n), 3 
61 Promécio Pm [Xejaf* -2,29 1,09 3 

62 Samário Sm Хе]4° -2,30 1,08 2(n),3 
63 Európio Eu [Хе]4° -1,99 1,07 2(a), 3 
64 Gadolínio Gd [Xel4f” -2,28 1,05 3 

65 Térbio Tb [Xel4fº -2,31 1,04 3,4 
86 Disprósio Dy [Xel4fº -2,29 1,03 2(n),3 
67 Hólmio Ho [Хе]4° -2,33 1,02 3 

68 Érbio Er Хам" -2,32 1,00 3 

69 Túlio Tm [XeJaf'? -2,32 0,99 2(n), 3 
70 ltérbio Yb [IXejaf”? -2,22 0,99 2(a), 3 
71 Lutécio Lu [Хејағ“ -2,30 0,98 3 


*Raio iônicos para N.C. = 8 de R.D. Shannon, Acta Crystallogr. A32, 751 (1976). 
Números de oxidação em negrito indicam os estados mais estáveis; outros estados que podem ser alcança- 
dos em solução aquosa (a) e não-aquosa (n) também estão incluidos. 


Além do bismuto (Z = 83), nenhum dos elementos possuem isótopos estáveis, mas 
dois dos actinídeos, o tório (Th, Z = 90) e o urânio (U, Z = 92), possuem isótopos de 
vida muito longa e ocorrem em quantidades significativas na Natureza (Tabela 9.15). 
A fonte primária dos demais é a síntese por reações nucleares, e todos eles são mais ra- 
dioativos do que o tório e o urânio. Um minério principal para o urânio, a uranita (tam- 
bém chamada de pitchblenda), tem a fórmula aproximada de UO,. O uso primário 
atual para o urânio é em reatores nucleares, para à geração de energia elétrica em cen- 
tenas de reatores através do mundo. 


A fonte principal dos lantanídeos é o material de fosfato denominado monazita; o actiní- 
deo mais importante, o urânio, é recuperado a partir da uranita. 


9,20 Lantanídeos 


Os lantanídeos são uma família de metais altamente eletropositivos no Período 6 que 
está entre os blocos s e d.! Algumas vezes eles são referidos como terras raras; en- 
tretanto, este nome é impróprio porque eles não são particularmente raros, exceto o 
promécio, que não possui isótopos estáveis. Os lantanídeos marcam o primeiro apare- 
cimento dos orbitais fnas configurações do estado fundamental dos elementos. Em 
contraste à ampla variação nas propriedades ao longo de cada série dos elementos d, 
as propriedades químicas dos lantanídeos são altamente uniformes. 

Os elementos do La ao Yb favorecem o estado de oxidação +3 com uma uniformi- 
dade sem precedentes na tabela periódica. A adoção comum do estado de oxidação +3 
provavelmente se deve à sensibilidade elevada dos elétrons 4f com a carga do lado ex- 
terno do caroço do átomo; assim, qualquer aumento na carga além de +3 resulta em 
elétrons 4f muito firmemente unidos para estarem disponíveis nas reações químicas. 
Deve-se observar que várias propriedades relevantes dos elementos variam significan- 
temente. Por exemplo, os raios dos íons м” (Tabela 9.14) contraem grandemente, de 
1,16 À para o La” a 0,98 À para o Lu”, е esse decréscimo de 18% no raios conduz a 
um aumento na entalpia de hidratação ao longo da série. Uma análise detalhada mos- 
tra de fato que há cancelamento dos vários termos para a sublimação, solvatação e io- 
nização no ciclo de Born-Haber para a formação do íon aquoso; como resultado dessa 
coincidência, o potencial para a redução de La” ao metal, -2,38 V, é próximo àquele 
para о Lu**, -2,30 V, no outro extremo do bloco. 

Sobreposto a esta uniformidade, há alguns estados de oxidação típicos que são 
mais prevalecentes quando o íon pode atingir uma subcamada vazia (f оу, semi-preen- 


Os METAIS 


Tabela 9.15 Nomes, simbolos e propriedades dos actinídeos 


Número * 
2 Моте Símbolo de massa É (MAYA? N.OS 
89 Actinídeo Ac 227 21,8a 1,26 3 
90 Tório Th 232 141х10%а - 4 
91 Protactínio Ра 231 3,28x10%a 1,18 4,5 
92 Uránio U 238 4,47 х10%а 1,17 3, 4,5,6 
93 Netúnio Np 237 214х10%а 1,15 3,4,5,6,7 
94 Plutônio Pu 244 81х10а 1,4 3,4,5,6 
95 Amerício Am 243 7,38x10'a 1,12 3,4,5,6 
96 Cúrio Cm 247 16x10'a 1,11 3,4 
97 Berquélio Bk 247 138x10a 1,10 3,4 
98 Califórnio Cf 249 350 y 1,09 3,4 
99 Einsteinio Es 254 277 а > (1,07) 3,4 
100 Férmio Fm 257 100 d 2,3 
101 Mendelévio Md 258 55d (1,04) 2,3 
102 Nobélio No 259 1,0h 2,3 
103 Laurêncio Lr 260 3 min (1,02) 3 


* Meia vida do isótopo de vida mais longa. 

t Raio iônico efetivo para N.C. = 6, de R.D. Shannon, Acta Crystallogr. A32, 751 (1976). 

Estimativas entre parêntesis são de W. Brúchle, M. Schädel, U.W, Sherer, J.V. Kratz, К.Е. Gregorich, D. Lee, 
R.M. Chasteler, H.L. Hall, R.A. Henderson, е D.L, Hoffman, Inorg. Chim. Acta 146, 267 (1988). 

+ Estados de oxidação em solução aquosa; o estado de oxidação predominante está em negrito. De G.T. Sea- 
borg e W.D. Loveland, The elements beyond uranium, p. 84. Wiley Interscience, New York (1990). 


chida (f^), ou preenchida (f 7) (Tabela 9.14). Então, Ce”, que é um íon f!, pode ser 
oxidado para o íon f° Ce“, um agente oxidante forte e útil. O próximo, entre os esta- 
dos de oxidação atípicos mais comuns, é Eu”, que é um íon f que reduz prontamen- 
te a água. 

Um íon Ln” possui propriedades de ácido duro, como indicado pela sua preferên- 
cia para os ligantes contendo F е oxigênio e sua ocorrência com РО? no mineral mo- 
nazita. O decréscimo no raio iônico do La” (1,17 À) ao Lu” (1,00 А) é atribuído em 
parte ao aumento em Z, à medida que os elétrons são adicionados à subcamada 4f (Se- 
ção 1.8). Cálculos detalhados indicam que os efeitos relativísticos sutis também apre- 
sentam uma contribuição substancial no decréscimo do raio ao longo da série. A maio- 
ria dos íons lantanídeos são coloridos, e seu espectro nos complexos dos sólidos geral- 
mente mostram bandas de absorção muito mais estreitas e mais distintas do que aque- 
las para os complexos d. Esses espectros estão associados com transições eletrônicas 
fracas ff. O estreitamento das bandas espectrais e sua insensitividade à natureza dos 
ligantes coordenados indicam que os orbitais f possuem uma extensão radial menor do 
que os orbitais preenchidos 5s e 5p. Similarmente, as propriedades magnéticas dos 
íons (que são tratados mais completamente no Capítulo 13) podem ser explicadas pe- 
la suposição de que os elétrons f nos fons Ln” somente são perturbados levemente pe- 
los ligantes porque eles estão enterrados muito profundamente. A estabilização do 
campo ligante não interfere nas propriedades químicas dos complexos dos lantanídeos. 

Os complexos dos lantanídeos frequentemente possuem números de coordenação 
elevados e uma ampla variedade de ambientes de coordenação. A variação na estrutu- 
ra está em harmonia com a visão de que os elétrons f espacialmente enterrados não têm 
influência estereoquímica significativa, e consequentemente que os ligantes adotam 
posições que minimizam a repulsão ligante-ligante. Além disso, os ligantes polidenta- 
dos devem satisfazer suas próprias demandas estereoquímicas, como para os comple- 
xos do bloco s e de AI”. Por exemplo, muitos complexos de lantanídeos são formados 


“Há uma controvérsia contínua sobre a possibilidade de os lantanídeos incluirem 14 elementos do La ao 
Yb ou serem deslocados uma posição à direita, do Ce ao Lu. incluiremos 15 elementos nessa discussão, do 
La ao Lu. Controvérsia similar estende-se aos actinídeos. Ver W.B. Jensen, J. Chem. Educ. 59, 634 (1982). 
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асас 


Figura 9.29 (а) Prisma trigonal coberto de 
átomos doadores ao redor do itérbio em 
[УЫ(асас),(ОН,)]. (b) O antiprisma quadrado 
de átomos doadores ao redor do lantânio em 
[La(acac),(OH,)]. As posições dos anéis 
acac quelatos estão indicadas pelos arcos. 


com éter coroa e ligantes B-dicetonas. Entende-se que os números de coordenação pa- 
ra [Ln(OH,) ]* em solução aquosa devam ser 9 para os primeiros lantanídeos e 8 para 
os últimos, os membros menores da série, mas esses íons são altamente lábeis e as me- 
didas estão sujeitas a incertezas consideráveis. Similarmente, uma variação surpreen- 
dente é observada para os números de coordenação e para as estruturas dos sais e dos 
complexos lantanídeos. Por exemplo, o cátion pequeno do itérbio, ҮР”, forma o com- 
plexo heptacoordenado [Yb(acac);(0H,)], e o Іа? maior está octacoordenado em 
[La(acac),(OH,),]. As estruturas desses dois complexos são aproximadamente um 
prisma trigonal coberto e um antiprisma quadrado, respectivamente (Figura 9.29). 

O ligante B-dicetona parcialmente fluorado apelidado de fod (37) produz comple- 
хоз com Ln” que são voláteis e solúveis em solventes orgânicos. Por causa de sua vo- 
latilidade, esses complexos são usados como precursores para a síntese de supercon- 
dutores contendo lantânio pela deposição a vapor (Seção 18.5). Entretanto, sua solubi- 
lidade em solventes orgânicos e a presença de sítios de coordenação disponíveis indi-. 
cam que são úteis como reagentes de deslocamento de RMN, onde o sinal de ressonán- 
cia para o núcleo magnético no ligante é expandido pelo campo magnético local do íon 
lantanídeo (Figura 9.30). Essa técnica pode ser aplicada a uma variedade de molécu- 
las que têm um grupo doador que pode servir como um ligante para o íon lantanídeo. 
O sinal é mais deslocado para os núcleos H mais próximos ao lantanídeo. 

Ligantes carregados geralmente possuem afinidade maior para o íon menor Ln”, e 
o aumento resultante nas constantes de formação do Ln”*, maior e mais leve (à esquer- 
da da série); ao Ln”, pequeno e mais pesado (à direita da série) oferece um método efi- 
caz para a separação cromatográfica desses íons (Figura 9.31 e Caixa 9.3). No início da 
química dos lantanídeos, anterior ao desenvolvimento da cromatografia de troca iônica, 
cristalizações tediosas repetitivas foram usadas para separar os elementos. 

Compostos dos lantanídeos encontram uma ampla gama de aplicações, muitas das 
quais estão associadas a suas transições eletrônicas /-Ғ о óxido de európio ou o orto- 
vanadato de európio é utilizado como fósforo vermelho nas telas dos televisores e dos 
terminais de computadores, е o neodímio (Nd”), o samário (Sm””), e о hólmio (Ho”*) 
são empregados em lasers no estado sólido. 


O estado de oxidação +3 predomina para os lantanídeos. Duas exceções comuns são 


Ce(IV) е Ез). Uma contração de 18% ocorre no raio do La” ao Lu”. 


24% Zi di 
4 uffod), 


Figura 9.30 А influência da coordenação a um centro paramagnético de Eu(Ill) no espectro 'H- 
RMN de um éter. (a) Espectro de RMN de О(С,Н,),. (b) O espectro do mesmo éter coordenado 
ao [Eu(fod),]. Observe o deslocamento maior para os grupos CH, unidos ao oxigênio. Esses gru- 
pos estão mais próximos ao ЕШКІ) paramagnético no complexo. (De R.E. Sievers (ed.), Nuclear 
magnetic resonance shift reagents. Academic Press, New York (1973).) 


Quadro 9.3 Troca iônica 
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Para executar uma separação por troca iônica, uma solução de íons 
lantanídeos é introduzida ao topo de uma coluna de troca iônica na 
forma de sódio (tipicamente, poliestireno sulfonato de sódio). Pron- 
tamente os íons Ln” sofrem a uma troca iônica deslocando os íons 
Na”, formando então uma banda de fons lantanídios ligados ao topo 
da coluna de troca iônica. Para mover esses íons para baixo na co- 
luna e efetuar a separação, uma solução consistindo de um ligante 
aniônico (citrato, lactato, ou 2-hidroxiisobutirato) é passada lenta- 


O deslocamento inicial da troca iônica de Ма” pelo Ln?” em uma ban- 
da no topo da coluna: 


Ln”(ag) + 3Na”(res) == Ln*(res) + 3Na"(aq) 


Eluição subsequente com uma solução de um agente complexante 
conduz à formação de complexos de lantanídeos neutros ou carrega- 
dos negativamente. Para manter a eletroneutralidade dentro da resi- 
na de troca iônica, cátions de sódio tomam o lugar do complexo de 


mente pela coluna. Esses ligantes aniônicos quelantes formam 
complexos com os lantanídeos. Entretanto, como os complexos: 
possuem uma carga positiva menor do que a do 1°" inicial, eles 
são mantidos com maior firmeza pela resina do que o Ln”, e são 
deslocados do material de troca do ion em direção à solução. Os 
equilíbrios estabelecidos entre os cátions na resina de troca iônica 
(res) e os complexos neutros ou aniônicos em solução podem ser 
resumidos como segue. 


lantanídeo neutro ou negativo: 


2Na"(aq) + Ln”(res) + 3RCO; (aq) == 


3Na"(res) + Ln(RCO,),(aq) 


Os cátions de Ln” com raios menores são ligados mais forte- 
mente ао ligante aniônico, assim esses íons têm uma tendência 
maior a ser eluídos primeiro (ver Figura 9.31). 


9.21 Actinídeos 


Os quatorze elementos, desde o actínio (Ac, Z = 89) ao nobélio (No, Z = 102), envol- 
vem o preenchimento da subcamada 5/, e nesse sentido são análogos dos lantanídios. 
Entretanto, os actinídios não exibem a uniformidade química dos lantanídios. Um es- 
tado de oxidação comum dos actinídios (que para a presente discussão incluirá do Ac 
ao Lr) é +3. Entretanto, diferentemente dos lantanídeos, os primeiros membros da sé- 
ne ocorrem em uma variedade rica de estados de oxidação. Os diagramas de Frost (Fi- 
gura 9.32) е os dados na Tabela 9.15 mostram que os estados de oxidação maiores do 
que +3 são preferidos para os primeiros elementos do bloco (Th, Pa, U e Np) e aque- 
les fons lineares ou proximamente lineares МО” e MO,” sáo as espécies aquosas do- 
minantes para os números de oxidação +5 e +6. 

Um aspecto adicional é que os actinídeos possuem raios iónicos grandes, e como 
resultado fregiientemente têm números de coordenação elevados. Por exemplo, o urá- 
nio no sólido UCI, é octacoordenado e no sólido UBr, é heptacoordenado em um ar- 
ranjo bipiramidal pentagonal. 


(a) Tório e uránio 
Pelo fato de sua disponibilidade e nível baixo de radioatividade, a manipulação quími- 
ca do tório e do urânio pode ser realizada com técnicas de laboratório ordinárias. Como 
indicado pela Figura 9.32 e pela Tabela 9.15, o único estado de oxidação estável do tó- 
rio em solução aquosa é +4. Esse estado de oxidação também domina a química do es- 
tado sólido do elemento. A octacoordenagáo é comum em compostos de tório (ТУ) sim- 
ples. Por exemplo, ThO, tem a estrutura do fluoreto (onde um átomo de Th está rodea- 
do por um cubo de íons O”) e em THC] 4 O número de coordenação é novamente 8 com 
simetria dodecaédrica (38). O número de coordenação do Th no Th(NO,) (OPPh,), é 10 
com os íons NO; e os grupos do óxido trifenilfosfina arrumados em um arranjo cúbico 
coberto ao redor do metal (39). 

As propriedades químicas do urânio são mais variadas do que as do tório, porque 
o elemento tem acesso aos estados de oxidação do +3 ao +6, sendo +4 e +6 os mais co- 
muns. Os haletos de urânio são conhecidos para uma gama completa de estados de 
oxidação +3 ao +6 com uma tendência ao decréstimo no número de coordenação com 
o aumento no número de oxidação. O átomo de urânio é nonacoordenado no UCI, só- 
lido, octacoordenado em ОСІ, е hexacoordenado para os cloretos de U(V) e (УЮ 
U,Cl, e UCI,, dos quais ambos são compostos moleculares. A volatilidade elevada de 
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Figura 9.31 Eluigáo dos íons lantanídeos 


pesados para uma coluna de troca catiônica, 
usando 2-hidroxiisobutirato de amônio como 
o eluente. Observe que os números atômi- 
cos mais altos eluem primeiro, porque eles 
possuem raios menores e são complexados 
mais fortemente pelo 2-hidroxiisobutirato de 
amônio. 
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Figura 9.32 Diagramas de Frost para os actinídeos em solução ácida. (De J.J: Katz, G.T. Sea- 
borg, e L. Morss, Chemistry of the actinide elements. Chapman et Hall, London (1986).) 


UF, (ele sublima a 57ºC), juntamente com a ocorrência de fluoreto em uma forma iso- 
tópica simples, esclarece o uso desses compostos na separação dos isótopos de urânio 
por difusão gasosa ou centrifugação gasosa. 

O urânio metálico não forma uma camada de óxido passivo, e assim ele é corroí- 
do em exposição prolongada ao ar para originar uma mistura complexa de óxidos. O 
óxido mais importante é ОО", que dissolve em ácido para originar о íon uranila, соғ. 
Em água, esse íon amarelo de brilho iridescente forma complexos com muitos ánions, 
tais como NO” (40) е SO;. Em contraste à forma angular do íon vo; e os complexos 
4° similares, a unidade do AnO7”, сот Na = U, Np, Pu e Am, mantém sua linearidade 
em todos os complexos. Ambos, a ligação do orbital fe os efeitos relativísticos, foram 
utilizados para explicar essa linearidade. Diferentemente dos lantanídeos, os orbitais f 
estendem a uma região ligante para os primeiros actinídeos, assim os complexos os es- 
pectros do actinídeo são fortemente afetados pelos ligantes. 

A separação do urânio da maioria dos outros metais é acompanhada pela extração 
do complexo neutro de nitrato de uranila [UO(NO,),(0H,),] da fase aquosa para a fa- 
se polar orgánica, tal como uma solução de tributilfosfato dissolvido em um solvente 
de hidrocarboneto. Esses tipos de processos de extração por solvente são usados para 
separar os actinídeos de outros produtos da fissão em combustível nuclear gasto. 
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A fissão dos elementos pesados, tal como “PU, ocorre sob bombardeamento de 
nêutrons. Nêutrons térmicos (nêutrons com velocidades baixas) provocam a fissão de 
SU para produzir dois nuclídeos de massa média, e uma grande quantidade de ener- 
gia é liberada, porque a energia de ligação por núcleon decresce continuamente para 
números atômicos superiores a 26 (ver Figura 1.2). A fissão assimétrica dos núcleos de 
urânio com grande probabilidade de ocorrer é mostrada pela distribuição com duas 
curvas dos produtos da fissão (Figura 9.33), que tem o máximo próximo aos números 
de massa de 95 (Mo) e de 135(Ba). Quase todos os produtos de fissão são nuclídeos 
instáveis. Os mais problemáticos são aqueles com meia vida entre anos e séculos: es- 
ses nuclídeos decaem rápido o suficiente para ser altamente radioativos, mas não o su- 
ficiente para desaparecer em um tempo conveniente. 

Аз difíceis tarefas de separação, imobilização e armazenamento dos produtos de 
fissão indesejáveis não têm sido satisfatoriamente resolvidas. Uma alternativa é extrair 
urânio e plutônio e outros materiais capazes de fissão nuclear, imobilizar os nuclídeos 
indesejáveis em um vidro e depositar esse vidro em um estrato geológico estável e fo- 
ra do contato com a água subterrânea. 


Os nuclídeos comuns de tório e de urânio exibem somente níveis baixos de radioatividade; 
assim, sua química tem sido extensivamente desenvolvida. O cátion uranila, com um arran- 
A © Э; 2 22... . 4 РРС 

jo linear OUO”, é uma espécie importante associada a átomos doadores múltiplos. 


(b) Os elementos transamerícios 
Para о amerício (Am, Z = 95) е os elementos posteriores, as propriedades dos actiní- 
deos começam a convergir com as dos lantanídeos. Com o aumento do número atômi- 
co. М(Ш) torna-se progressivamente mais estável em relação aos estados de oxidação 
mais elevados. O estado de oxidação +3 é dominante para o cúrio (Cm), berquélio 
(BK). califórnio (Cf) e einstéinio (Es); deste modo, esses elementos se assemelham aos 
lantanídeos. 

А diferença surpreendente entre as propriedades químicas dos lantanídeos e os 
primeiros actinídeos conduziu à controvérsia sobre a localização mais útil dos actiní- 


deos na tabela periódica. Por exemplo, antes de 1945, as tabelas periódicas mostravam. 


normalmente o urânio abaixo do tungstênio, porque ambos os elementos possuem um 
“estado de oxidação máximo de +6. O aparecimento do estado de oxidação +3 para os 

últimos actinídeos foi o ponto-chave na avaliação dos químicos sobre a localização dos 
actinídeos na tabela periódica. As similaridades dos actinídeos pesados e dos lantaní- 
deos são ilustradas por seus comportamentos similares de eluição em separação por 
troca iônica (compare a Figura 9.34 e a Figura 9.31). 

Em razão da pequena quantidade de material disponível na maior parte dos casos 
e da radioatividade intensa, a maioria das propriedades químicas dos elementos tran- 
samerícios foram estabelecidas por experimentos realizados em escala de micrograma 
ou mesmo em poucas centenas de átomos. Por exemplo, os complexos de íon actiní- 
deo têm sido absorvidos e eluidos a partir de um único leito de resina de troca iônica 
de cerca de 0,2 mm de diâmetro. Para os pós-actinídeos mais pesados e mais instáveis, 
como o hássio (Z = 108), os tempos de vida são muito curtos para a separação quími- 
ca e a identidade do elemento está baseada exclusivamente nas propriedades da radia- 
ção que ele emite. 

O estado de oxidação +3 torna-se progressivamente mais estável para os elementos tran- 

samerícios. Por causa de suas intensas radioatividades e curtos tempos de vida, suas pro- 

priedades químicas não foram totalmente investigadas. 
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Figura 9.33 Distribuição de massa suavi- 
zada para os produtos da fissão térmica in- 
duzida por nêutron de 2), (De G.T. Seaborg 
e W.D. Loveland, The elements beyond ura- 
nium. Wiley, New York (1990).) 
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Figura 9.34 Eluicáo dos fons actinídeos 
pesados de uma coluna de troca iônica por 
2-hidroxiisobutirato de amônio como eluen- 
te. Observe a similaridade na sequência da 
eluição com a Figura 9.31. Da mesma forma 
que os íons Ln”, os íons pesados An” (me- 
nores) eluem primeiro. (De J.J. Katz, G.T. 
Seaborg, e L. Morss, Chemistry of the actni- 
de elements. Chapman and Hall, London 
(1986).) 
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Exemplo 9.6 Acessando a estabilidade redox dos íons actinídeos 


Use o diagrama de Frost para o tório (Figura 9.32) para descrever a estabilidade rela- 
tiva do ТЩП) e do TROID). 


Resposta: O coeficiente angular inicial nos diagramas de Frost indicam que o íon Th” 
poderia ser prontamente atingido com um oxidante moderado. Entretanto, Th” está 
acima das linhas que conectam o Th(0) com os estados de oxidação mais elevados; as- 
sim, ele é suscetível ao desproporcionamento. O tório (III) é prontamente oxidado ao 
Th(IV) e o coeficiente angular negativo íngrime indica que ele seria oxidado pela 
água: 


Ті (ад) + H'(aq) — Th (ag) + 1/2 Hg) | 


Tomando como base o Apêndice 2, podemos confirmar que essa reação é altamente fa- 
vorecida. pois Е = +3,8 V. Então, Th(IV) dominará em solução aquosa. 


rr rr rr rre rr rr rr sr rr rr oe sr renan sora cura na Pr rr rra rosa rr san rr ven rro rr va nana su varanda 


Teste seus conhecimentos 9. 6 Use os diagramas de Frost e os dados 
presentes no Apéndice 2 para determinar o íon de urânio mais estável em 
solução aquosa ácida na presença de ar e apresente sua fórmula. 


Leitura complementar 

G. Wilkinson, R.D. Gillard, е J. McCleverty (ed.). Comprehensive 
coordination chemistry. Pergamon Press, Oxford (1987 et seq.). O vo- 
lume 1 dessa série oferece uma introdução geral e os volumes que o 
sucedem cobrem as particularidades da química de coordenação para 
cada elemento metálico. 


А.Е. Wells, Structural inorganic chemistry. Oxford University Press 
(1984). Esse livro é uma boa referência de um único volume para in- 
formação sobre as estruturas dos compostos dos metais. 


As duas próximas referências fornecem informação geral sobre os ele- 
mentos metálicos, com ênfase nas fontes minerais, métodos de extra- 
ção e aplicação. 


Ullmann's encyclopedia of industrial chemistry. VCH. Weinheim 
(1990 et seg.). 


Exercícios 

9.1 Sem consulta ao material de referência, esboce o bloco s da tabe- 
la periódica, incluindo os símbolos químicos para os elementos, e indi- 
que as tendências no (a) ponto de fusão, (b) raios para os cátions co- 
muns, (c) a tendência dos peróxidos a u decompor termicamente a бх1- 


dos simples. 


9.2 Quais dos seguintes. pares são mais prováveis de formar o com- 
posto desejado ou sofrem o processo mencionado? Descreva a tendên- 
cia periódica e a base física para sua resposta em cada caso. (a) Cs” ou 
Mg”, formam um complexo de acetato; (b) Be ou Sr, dissolve em 
amônia líquida na ausência de аг; (с) Li” ou К“, forma um complexo 
com cripta 2.2.2. 


Kirk-Othmer encyclopedia of chemical technology. Wiley-Interscien- 
ce, New York (1991 et seg.). 


R.B. King (ed.). Encyclopedia of inorganic chemistry, Wiley, New 
York (1994). Ver apontamentos para os metais individuais. 


G.T. Seaborg e W.D. Loveland, The elements beyond uranium. Wiley- 
Interscience, New York (1990). Esse livro elementar dos elementos 
transurânio descreve suas descobertas e oferece uma boa visão de suas 
separações, detecções e propriedades químicas. 


G.L. Soloveichik, Actinide coordination chemistry. In Encyclopedia 
of inorganic chemistry (ed. К.В. King), Vol. 1, pp. 2-19. Wiley, New 
York (1994). 


9.3 Diferencie o ambiente de coordenação de um íon metálico em ca- 
da um dos seguintes pares de compostos e dê uma explicação plausível 
para а diferença: (а) CaF, contra MoS,, (Ы) CdI, contra МОСІ,; (с) ВеО 
contra СаО; (d) acetato de molibdênio (II) е o composto de acetato de 
berílio cristalizado a partir de solução levemente básica. 


9.4 Sem consultar a tabela periódica, esboce as primeiras séries do 


bloco d, incluindo os símbolos dos elementos. Indique aqueles elemen-. 


tos para os quais o número de oxidação do grupo é comum, aqueles pa- 
ra Os quais o número de oxidação do grupo pode ser atingido mas o es- 
tado é um agente oxidante poderoso, e aqueles para os quais o número 
de oxidação do grupo não é atingido pelo N. 


9.5 Explique a tendência na estabilidade do número de oxidação do 
grupo quando descemos em um grupo de elementos metálicos nos blo- 
cos de p. Explique a tendência de usar os potenciais-padrão em solu- 
ção ácida para os Grupos 5. бе 13/1. 


9.6 Fomeça as equações químicas balanceadas ou NR (para nenhu- 
ma reação) e racionalize sua resposta em relação às tendências nos es- 
tados de oxidação. 


(a) Cr" (ag) + Ее” (ад) —> 
(b) СтО (aq) + МоО, (5) —> 
(с) MnO;(aq) + Cr (aq) — 


9,7 (a) Qual íon, Ni”*(aq) ou Mn” (aq), 6 mais provável de formarum . 


sulfeto na presenga de H,S? (b) Racionalize sua resposta com as ten- 
déncias no caráter “duro” e “mole” ao longo do Período 4. (c) Fornega 
uma equação balanceada para a reação. 


9.8 Preferivelmente sem fazer consulta ao texto (a) escreva por ex- 
tenso o bloco 4 da tabela periódica, (b) indique os metais que formam 
difluoretos com as estruturas do rutilo e da fluorita, e (c) indique a re- 
gião da tabela periódica na qual são formados os compostos de haletos 
ligados por metal-metal, e dê um exemplo. 


9.9 Escreva uma equação química balanceada para a reação que 
ocorre quando cis-[RuLCI(OH),)* (ver Figura 9.12) em solução ácida 
a 0,2 V é tornado fortemente básico no mesmo potencial. Escreva uma 
equação balanceada para cada uma das reações sucessivas quando es- 
se mesmo complexo a pH = 6 e 0,2 V é exposto a ambientes progressi- 
vamente mais oxidantes até 1,0 V. Dê outros exemplos e a razão para O 
estado redox do centro metálico afetar a extensão da protonação do 
oxigênio coordenado. 


9.10 Еотпеса as reações químicas balanceadas plausíveis (ou NR pa- 
ra nenhuma reação) para as seguintes combinações, e justifique sua 
resposta: (a) MoO; (ag) mais Бе” (aq) em solução ácida; (b) a prepara- 
ção de [Mo,0,9]” (ад) a partir de K,MoO,(s); (с) ReCl,(s) mais 
KMnO, aquoso; (d) МОСІ, mais HBr(aq) morno. 


9.11 Considere sobre as estruturas das seguintes espécies e apresen- 
te os modelos de ligação para justificar suas respostas. (a) 
ГЕе(О),ру) 7, (b) ГУ(О),(ох).]”, (с) ІМо(О) (СМ), Ј“, (d) [VOCI,]”. 


9.12 Quais dos seguintes exemplos possivelmente possuem estrutu- 
ras (a) predominantemente iônicas, (b) significantemente covalentes, 
(с) com ligação metal-metal: NiL,, NbCL,, FeF,, PIS e WC1,? Explique 
a diferença e comente sobre a estrutura. 


9.13 А partir das tendências nas propriedades químicas dos metais, 
escreva equações químicas balanceadas plausíveis (ou NR para nenhu- 
ma reação) e explique suas razões: (a) TIO com НСІ aquoso sob uma 
atmosfera inerte; (b) Ce* (ag) com Бе” (аа); (с) КБО, com água; (d) 
Na(am) com СН,ОН. 


9.14 Indique a ocupação provável de ligação с, x e б e os orbitais an- 
tiligantes e a ordem de ligação para os seguintes complexos prismáti- 
р 
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cos tetragonais: (а) [Mo,(O,CCHy),]. (b) [Cr(O,CC,H9, (с) 
[Cu(0,CCH,),). 


9.15 
para-se áquela de soluções aquosas. Considerando ser este O caso, es- 


А química ácido base da amônia líquida freqiientemente com- 


creva as reações químicas balanceadas para a reação do sólido 
Zn(NH,), com (a) NH; em amônia líquida e (b) com KNH, em amônia 
líquida. 


9.16 Forneça as equações químicas balanceadas (ou NR para nenhu- 
ma reação) para os seguintes casos e dé uma razão para a reação оца 
falta de reação: (a) Hg” (aq) adicionado a Cdís); (b) Ti” (aq) mais 
Ga(s); (с) [AIF,]” (ад) com ТІ (ад). 

9.17 (а) Resuma as tendências nas estabilidades relativas dos estados 
de oxidação dos elementos dos Grupos 13/Ш e 14ЛУ, e indique os ele- 
mentos que exibem o efeito do par inerte. (b) Com essa informação em 
mente, escreva reações químicas balanceadas ou NR (para nenhuma 
reação) para as seguintes combinações e explique como a resposta se 
ajusta às tendências. 


(i) Sn” (aq) + РЬО 5) (excesso) —=> (ar excluído) 
(ii) TI” (ag) + Al(s) (excesso) — 
(11) In* (aq) ——> 

(iv) Sn” + O, (аг) —> 

(у) Ti (aq) + O, (ar) — 


(ar excluído) 


(ar excluído) 


9.18 Use os dados do Apéndice 2 para determinar o potencial-padráo 
para as reações do Exercício 9.17(b). Em cada caso, comente a con- 
cordáncia ou discordáncia com as assertivas qualitativas feitas para as 
reações. 


9.19 (a) Dê a equação balanceada para os metais lantanídeos com 
aquo-ácidos. (b) Justifique sua resposta com potenciais redox е com: 
ита generalização sobre os estados de oxidação positivos mais es- 
táveis para os lantanídeos. (c) Indique dois lantanídeos com maior 
tendência de desviar do estado normal de oxidação positivo e relacione 
esses desvios com a estrutura eletrônica. 


9.20 Com base nos seus conhecimentos sobre propriedades quími- 
cas, especule por que o cério e o európio eram os lantanídeos mais 
facilmente isoláveis antes do desenvolvimento da cromatografia de tro- 
ca iônica. 

9.21 Descreva a natureza da distribuição dos elementos formados 
na fissão térmica de nêutrons do 20 e informe quais dos nuclídeos 
altamente radioativos apresentam maior perigo no vazamento de 
combustível de reatores nucleares: (a) “Ar, (b) Th, (с) “Sr, (d) 
шегі 


Explique por que os espectros eletrônicos de complexos de Еш” 
com vários ligantes são semelhantes enquanto há variação no espectro 
eletrônico de complexos de Am™ quando o ligante varia. 


9,22 


ae da 
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Problemas 

91 É errado interpretar tabela periódica como um arranjo fixo е 
inequívico dos elementos apresentados por Mendeleev. De fato, hou- 
ve muitos precursores da tabela periódica de Mendeleev. Um desses, 
apresentado por Willian Olding em 1864, colocou Н, Az e Au no 
mesmo grupo. Mendeleev considerou muitas variações na tabela pe- 
riódica. Em uma dessas variações ele colocou Na sobre Си, Ag e Au. 
Discuta os argumentos que poderiam ser trazidos contra e a favor de 
cada um desses arranjos, do ponto de vista: (1) das propriedades quí- 
micas dos elementos (seus estados de oxidação acessíveis. e fórmu- 
las e propriedades físicas de seus haletos e óxidos simples). e (ii) in- 
formação moderna sobre as configurações eletrônicas dos elementos 
e seus íons. 


9.2 Um químico amador reivindicou a existência de um novo ele- 
mento metálico, o gmúbio (Gr), que possui as seguintes características: 
Gr metálico reage com H* (aq) 1 М na ausência de ar para produzir 
Gr” (aq) e H,(g). Na ausência de ar GrCl, (s) dissolve em Н (aq) 1 M 
e muito lentamente produz Н.(в) mais Gr” (aq). Quando Сг“ (ag) é 
exposto ao ar'GrO” (ag) é produzido. Dessa informação, estime o in- 
tervalo de potenciais para (a) a redução de Сі аа) para Gr(s), (b) a 
redução de Gr”(aq) a GrCl(s), е (с) a redução de GrO”(aq) а 
Gr” (ag). Indique um elemento conhecido que se ajusta à descrição do 


grúbio. 


9.3 Os seguintes arranjos foram usados para o Grupo 3 na tabela pe- 
riódica por vários anos: 


B 

Al 

Sc Sc Sc 
Y Y Lu 
La La Lr 


Discuta os méritos relativos a cada classificacáo, considerando que as 
seguintes tendéncias químicas foram usadas para a classificacáo: (a) 
estabilidade do estado de oxidação aquoso, (b) raios dos átomos e íons 
+3, (c) configuração eletrônica dos átomos. 


9.4 Muitos sais metálicos podem ser vaporizados a uma pequena ex- 
tensão a temperaturas elevadas e suas estruturas químicas estudadas 
na fase vapor por difração de elétrons. Indique as estruturas que você 
esperaria encontrar para as seguintes espécies na fase gasosa e apre- 
sente seus argumentos: (a) ТаЕ,; (b) MoF,. 


9.5 А ligação linear no fon uranila, OUO”, fregiientemente é expli- 
cada em termos de ligação p significativa utilizando orbitais 5fno me- 
tal. Usando os orbitais f ilustrados na Figura 1.16, construa um dia- 
grama de orbital molecular razoável para a ligação p com os orbitais 
apropriados p do oxigênio. 


9.6 Na presença de quantidades catalíticas de ІР(Р,О,Н.) Т” e luz, 
2-propanol produz Н, e acetona (E.L. Harley, E. Stiegman. А.Уісек 


Jr, e H.B. Gray, J. Am. Chem. Soc. 109, 5233 (1987); D.C. Smith e 
H.B. Gray, Coord. Chem. Rev. 100, 169 (1990)). (a) Dê a equação pa- 
ra а reação global. (b) Dê um esquema de orbital molecular plausível 
para a ligação metal-metal nesse complexo prismático tetragonal e in- 
dique a natureza do estado excitado que acredita-se ser O responsável 
para a fotoquímica. (c) Indique os intermediários do complexo metá- 
lico e a evidência de sua existência. 


9.7 А extração inicial do minério de urânio com ácido sulfúrico 2 M 
contém 0,2 mol 17' de UO,”* e 0,2 mol L”' de Fe” em equilíbrio com 
seus complexos de sulfato como constituintes metálicos primários. Ás 
constantes de equilíbrio para a coordenação de соғ com sulfato são 
log К, = 3,3, log B, = 4,3 e para o Ее” as constantes de formação com 
SO; como um ligante são log K, = 2,2, log B, = 2,5. A mistura de 
equilíbrio é adsorvida no topo de uma coluna de troca aniônica e en- 
tão a coluna é eluída com HCIO, (aq) 2 М. (O íon perclorato é um li- 
gante extremamente fraco.) (a) Quais são as espécies principais con- 
tendo metal na solução inicial? (b) Escreva as equações químicas pa- 
ra a interação da solução inicial com a resina de troca iônica que está 
inicialmente na forma de perclorato. (c) Qual é o efeito da solução de 
ácido perclórico 2 M nos complexos metálicos em solução? (d) Esbo- 
ce um perfil qualitativo de concentração em função do tempo para os 
dois constituintes metálicos no eluente e explique seus argumentos. 


9.8 Identifique as declarações incorretas na seguinte descrição, faça 
as correções e explique a tendência. (a) O sódio dissolve em amônia e 
em aminas para produzir о cátion sódio е elétrons solvatados ou o íon 
sodieto. (b) O sódio dissolvido em amônia líquida não reagirá com 
МН; por causa da ligação de hidrogênio forte com o solvente. (с) O 
+ 2+ 5 : 2- 

íon Fe” (aq) é um agente redutor mais pobre do que V (ад), manten- 
do as tendências na estabilidade do estado de oxidação ao longo da sé- 


пе 34. (d) O composto WBr, possui uma estrutura em camada do 


CdL,, mantendo a tendência de os brometos serem significativamente 


covalentes. 


9.9 A existência de um número máximo de oxidação de +6 para о 
urânio (Z = 92) e o tungstênio (Z = 74) incitou a colocação do urânio 
em baixo do tungstênio nas primeiras tabelas periódicas. Quando o 
elemento após o urânio, o netúnio (Z = 93), foi descoberto em 1940, 
suas propriedades não corresponderam àquelas do rênio (Z = 75), e es- 
se aspecto colocou em dúvida a localização original do urânio. (G.T. 
Seaborg e W.D. Loveland, The elements beyond uranium, p. 9 et seg. 
Wiley-Interscience, New York (1990).) Usando os dados de potencial- 
padrão do Apêndice 2, discuta as diferenças na estabilidade do estado 
de oxidação entre Np e Re. 


9.10 A extração do urânio envolve as técnicas de separação química 
e física. Consulte uma fonte geral (por exemplo, Kirk-Othmer) e pre- 
pare um resumo das etapas envolvidas na separação do urânio nuclear 
de grau combustível a partir de seu minério. 


Os elementos 


O grupo do boro (Grupo 13/111) 


10.1 
10.2 


10.3 
10.4 


10.5 
10.6 


Ocorrência e obtenção 


Compostos de boro com os elementos 
eletronegativos 


Agregados de boro 


Síntese de boranos superiores е de boro- 
hidretos 


Metaloboranos 
Carboranos 


O grupo do carbono (Grupo 14ЛУ) 


10.7 
10.8 
10.9 


10.10 
10.11 
10.12 


10.13 
10.14 
10.15 


Ocorrência e obtenção 
Diamante e grafite 


Compostos de carbono com os elementos 
eletronegativos 


Carbetos 

Silício e germânio 

Compostos de silício com elementos 
eletronegativos 

Compostos de silício-oxigênio estendidos 
Aluminossilicatos 

Silicetos 


Leitura complementar 


Exercícios 


Problemas 


Este capítulo e os dois seguintes detalham as propriedades qui- 
micas dos elementos do bloco p com ênfase nos não-metais. O 
bloco p é uma área muito rica da tabela periódica, seus mem- 
bros mostram uma variação muito maior nas propriedades do 
que os dos blocos s e d. Em contraste ao caráter exclusivamente 
metálico dos elementos nos blocos s e d, os elementos do bloco p 
vão dos metais, tal como o alumínio, aos não-metais altamente 
eletronegativos, tal como o flúor. Um ponto de vista único não 
pode cobrir adequadamente essa grande diversidade, e ajustare- 
mos nossa perspectiva à medida que nos deslocamos no bloco. À 
direita do período, aumenta o número de estados de oxidação 
disponíveis aos elementos; assim, as propriedades redox tor- 
nam-se mais importantes. Esse aspecto contrasta com aqueles 
mostrados pelos elementos à esquerda do bloco p (boro, carbo- 
no e silício), para os quais as reações redox são menos impor- 
tantes. Entretanto, alguns elementos do grupo do boro e do car- 
bono compensam a falta de riqueza em suas propriedades redox 
pela capacidade que apresentam, em alguns casos, de formar 
cadeias, anéis e aglomerados. Compostos desses elementos com 
o oxigênio são importantes ao longo do bloco р e fregilentemen- 
te aparecerão na discussão. 


Os elementos dos Grupos 13/1 (o grupo do boro) e 14ЛУ (о 
grupo do carbono) possuem propriedades físicas e químicas inte- 
ressantes e diversas, de importância fundamental na indústria e 
na natureza. O carbono, naturalmente, apresenta um papel cen- 
tral na química orgânica, mas ele também forma muitos compos- 
tos binários com os metais e os não-metais e uma gama rica de 
compostos organometálicos (como vemos nos Capítulos 15 e 
16). Em combinação com o oxigênio e o alumínio, o congênere 
do carbono o silício é um componente dominante dos minerais 
da crosta terrestre, da mesma maneira que o carbono em combi- 
nação com o hidrogênio e o oxigênio é dominante na biosfera. 
Os outros elementos desses dois grupos são vitais para a alta tec- 
nologia moderna, particularmente como semicondutores e guias 


de onda óptica. 


Os elementos 


Os elementos dos grupos do boto e do carbono apresentam uma 
ampla variação em abundância nas rochas da crosta terrestre, nos 
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Figura 10.1 Abundáncias na crosta terres- 


tre dos elementos do Grupo 13/11 e do Grupo 
1АЛМ. Os números são os logaritmos da 
abundáncia em partes por milháo por massa. 


Figura 10.2 Uma visão do icosaedro de 
B, em um boro «-romboédrico (a) ao longo 
e (b) perpendicular ao eixo triplo do cristal. O 
icosaedro individual é unido por ligações 
30,28, 


oceanos e na atmosfera. Carbono, alumínio e silício são abundantes (Figura 10.1), mas 
a baixa abundância terrestre e cósmica do boro, assim como a do lítio e do berílio, re- 
flete como esses elementos leves são evitados em nucleossíntese (Seção 1.1). A baixa 
abundância dos membros mais pesados de ambos os grupos está em concordância com 
o decréscimo progressivo na estabilidade nuclear dos elementos que se localizam após 
o ferro. Exceto para o germânio, todos os elementos do grupo do carbono são mais 
abundantes do que os membros correspondentes dos grupos do boro e do nitrogênio. 
Essa diferença deriva da estabilidade maior de núcleos que possuem números pares de 
prótons (e deste modo número atômico par) comparado àqueles que possuem números 
ímpares. 

Há uma ampla variação nas propriedades químicas e físicas quando descemos no 
Grupo 13 e 14. Os membros mais leves de cada grupo são os não-metais e os mais pe- 
sados são os metais. Similaridades químicas e físicas particularmente são pronuncia- 
das entre o boro e seu vizinho diagonal, o silício. Em compostos, boro e silício são qui- 
micamente “duros”, e em suas formas elementares eles são mecanicamente “duros” e 
sólidos semicondutores. A ocorrência de dois ou mais polimorfos significantemente 
diferentes é uma característica comum dos elementos do bloco p, e é bem ilustrada pe- 
lo boro e carbono elementar (como descrevemos abaixo). Os metais do bloco p, o gá- 
lio, o índio, o tálio e o chumbo, foram discutidos no Capítulo 9. 

As propriedades químicas do boro, do carbono, do silício, e do germânio são dis- 
tintas dos não-metais. Suas eletronegatividades são similares à do hidrogênio e eles 
formam muitos compostos covalentes com hidrogênio e com álquil-compostos. Os 
elementos leves, o boro, o alumínio, o carbono e o silício são oxofílicos e fluorfílicos 
fortes, pois eles possuem afinidades elevadas pelo oxigênio e pelo flúor, respectiva- 
mente. Seu caráter oxofílico é evidente na existência de uma série extensa de oxiá- 
nions, de boratos, de aluminatos, de carbonatos e de silicatos. A oxifilicidade e a fluor- 
filicidade similares do boro e do silício é um exemplo de sua afinidade diagonal. Em 
contraste com o comportamento dos elementos leves, os elementos pesados tálio e 
chumbo possuem afinidades maiores com os ânions “moles”, tais como os íons I e S”. 
Deste modo, o tálio e o chumbo são classificados como quimicamente “moles”. 

A Tabela 10.1 mostra que, para a maioria dos membros dos dois grupos, o núme- 
ro de oxidação do grupo (+3 para o Grupo 13ЛП е +4 para o Grupo 14ЛУ) é dominan- 
te nos-compostos que os elementos formam. As exceções principais são o tálio e o 
chumbo, para os quais o número de oxidação mais comum é 2 unidades menor que o 
máximo do grupo, sendo +1 para o tálio e +2 para o chumbo. Essa estabilidade relati- 
va do estado de oxidação baixo é um exemplo do efeito do par inerte (Capítulo 9). 


O elemento mais abundante no grupo 13/111 é o alumínio e, no Grupo 14/IV, os mais abun- 
dantes são o carbono e o silício. 


O grupo do boro (Grupo 13/111) 


O grupo do boro mostra considerável diversidade estrutural. Por exemplo, o boro exis- 
te em vários polimorfos duros e refratários. ' As três fases sólidas para as quais as es- 
truturas cristalinas estão disponíveis contêm a unidade B,, icosaédrica (20 faces), co- 
mo o bloco de construção (Figura 10.2). Essa unidade icosaédrica é um dos motivos de 
recorrência na química do boro e a encontraremos novamente nas estruturas dos bore- 
tos metálicos e dos hidretos de boro. Todos os congêneres do boro são metais, e suas 
propriedades químicas estão descritas no Capítulo 8. Somente o gálio, que tem um vi- 
zinho mais próximo no sólido (e consequentemente assemelha-se à estrutura do iodo 
sólido), é estruturalmente incomum. 


Cresce nana so sa a a ел езеж азат зев sa vontades 


Entretanto, a diversidade é menor do que pensou-se para todos, mas três desses “polimorios” foram mos- 
trados, de fato, para os carbetos ricos em boro, tais como BG e В„АҺС,. 
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Tabela 10.1 Propriedades dos elementos do grupo do boro e do carbono 


5 5 Арагёпс!а Números de 
Elemento ҚЫ mol!) xt Lood A п, e propriedades oxidação comuns? 
Grupo 1311 
B 899 2,04 0,85 Escuro 3 
Semicondutor 
Al 578 1,61 1,43 0,54 Metal 
Ga 579 1,81 1,53 0,62 Metal 1,3 
p.f.30 °С 
In 558 1,78 1,67 0,80 Metal mole 1,3 
Ti 589 2,04 1,71 0,89 Metal mole 1,3 
Grupo 14/1V З 
С 1086 2,55 0,77 Isolante duro 4 
(diamante) 
Semimetal 
(grafite) 
Si 786 1,90 1,17 0,40 Semicondutor duro 4 
Ge 760 2,01 1,22 0,53 Metal 2,4 
Sn 708 1,96 1,40 0,69 Metal 2,4 
Pb 715 2,33 1,75 0,92 Metal mole 2,4 


“Valores de Pauling recalculados рог A.L. Allred, J Inorg. Nucl. Chem, 17, 215 (1961). 

tRaios covalentes de M.C. Ball e A.H. Norbury, Physical data for inorganic chemists, Longman, London 
(1974). 

+ Raios iónicos de R.D. Shannon, Acta. Crystallogr. A32, 751 (1975) para os elementos com N.C. = 6 e seus 
estados de oxidagáo máximos do grupo. 

5Número de oxidagáo mais comum em negrito. 


10.1 Ocorrência e obtenção 

Os membros leves do Grupo 13/Ш são encontrados na natureza em combinação com 
o oxigênio. Às fontes primárias para o boro são os boratos de sódio hidratados, tais co- 
mo o mineral bórax, Na,B,O,(OH),: 8H,0. A bauxita, o minério primário do alumí- 
nio, consiste de vários hidratos de óxido de alumínio, como Al,O, < H,O. A dificulda- 


de de reduzir o alumínio pelo carbono é evidente a partir do diagrama de Ellingham | 


(Figura 6.3). que mostra que o óxido de alumínio possui uma energia de Gibbs de for- 
mação mais negativa do que seus congêneres mais pesados. Por causa de sua abundân- 
cia e de seu uso amplo como um metal estrutural, a recuperação do alumínio elemen- 
tar (pelo processo de Hall-Héroult, Seção 6.1) é realizada em escala muito maior do 
que a de qualquer elemento de seu grupo. A Tabela 10.2 resume a ocorrência e a ob- 
tenção dos elementos. 


Na natureza, boro e alumínio ocorrem primariamente como óxidos e oxoânions. 


Tabela 10.2 Fontes minerais e métodos de recuperação dos não-metais nos Grupos 13/11! e 
далу” 


Elemento Fonte natural Recuperação 
Boro Bórax у. Redução pelo magnésio 
Carbono Carvão, hidrocarbonetos, Pirólise 
grafite, carvão vegetal! 
Silício Sílica Redução pelo carbono SiO, + 2С —L Si +2СО 


Germânio Subproduto do refino do zinco Redução de GeO, pelo hidrogênio 
GeO, +4H, —À Ge + 2H,O 


“Informação sobre a recuperação dos metais do bloco p está disponível na Tabela 9.13 
, 
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Figura 10.3 Os orbitais x ligantes do triale- 
to de boro estáo grandemente localizados 
nos átomos de halogénio eletronegativo, 
mas a sobreposigáo com um orbital p do bo- 
ro é significativa no orbital af. 


“Tabela 10.3 Propriedades representativas dos trialetos de boro 


10.2 Compostos de boro com os elementos eletronegativos 


Na primeira parte dessa segáo, introduzimos os haletos de boro, que sáo reagentes 
muito úteis e catalisadores ácidos de Lewis, e os óxidos e os oxoánions numerosos de 
boro. Nas seções seguintes, descrevemos a química do boro com outros elementos 
eletronegativos, 


(a) Haletos 

Todos os trialetos de boro, exceto BL,, podem ser preparados pela reação direta entre 
os elementos. Entretanto, o método preferido para ВЕ; é a reação do В.О; сот CaF, 
em Н,5О,. Essa reação é dirigida em parte pela reação do ácido forte H,SO, com óxi- 
dos e a afinidade do átomo duro de boro pelo flúor: 


В,0,(5) + 3 СаЕ,(5) + 6 H,SO() ——> 2 BF(2) + 3[H,O][HSO,l(soln) + 3 Са50,6) 


Os trialetos de boro consistem de moléculas BX, trigonal-planar. Diferente dos hale- 
tos dos outros elementos do grupo, eles são monoméricos nos estados gasoso, líquido 
e sólido. Entretanto, talvez a troca de halogênio ocorra através da formação e da disso- 
ciação transiente de um dímero de haleto ligado por ponte (1). Trifluoreto de boro e tri- 
cloreto de boro são gases, o tribrometo é um líquido volátil, e o tritodeto é um sólido 
(Tabela 10.3). Essa tendência na volatilidade está de acordo com o aumento das forças 
de dispersão com o número de elétrons nas moléculas. 


Haleto рес р.е.?С AG "(kJ тог?) 
ВХ, X= F -127 -100 -1112 

cl 2 -107 12 -339 

Br -46 91 -232 

| 49 210 +21 


*Para a formação dos trialetos gasosos a 25ºC. 


- Ostrialetos de boro são ácidos de Lewis. Já chamamos a atenção para a ordem de 
suas forças, que é BF, < ВСІ, < BBr, e contrário à ordem da eletronegatividade dos ha- 
logênios que estão ligados ao boro (Seção 5.8). Essa tendência deriva da maior ligação 
n Х—В para os halogénios mais leves, menores, originando a ocupação parcial do or- 
bital p no átomo B pelos elétrons doados pelos átomos dos halogênios (Figura 10.3). 
Todos os trialetos de boro formam complexos de Lewis simples com bases adequadas, 
como na reação: 


BF;(g) + :NH (8) ———> F,B—NH,(s) 


Entretanto, os cloretos, brometos e iodetos de boro são suscetíveis à protólise por fon- 
tes de prótons moderadas, tais como a água, os alcoóis e mesmo as aminas. Como 
mostrado no Esquema 10.1, essa reação, junto com reações de metátese. é muito útil 
na química preparativa. Um exemplo é a hidrólise rápida de BCl: 


BCl,(g) + 30,01) ---> В(ОН),(аа) + 3HCl(ag) 


É provável que uma primeira etapa nessa reação seja a formação do complexo 
СІ,В--ОН,, que então elimina НСІ e reage posteriormente com a água. 

Exemplo 10.1 Predizendo os produtos das reações dos trialetos de 
boro 

Prediga os produtos prováveis das seguintes reações, e escreva as equações químicas 
balanceadas. (a) BF, e excesso de NaF em solução aquosa ácida; (Б) ВСІ, e excesso 
de NaCl em solução aquosa ácida; (с) BBr, e excesso de NH(CH,), em um solvente 
de hidrocarboneto. | 
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B(OH); 


Protólise 


Formação de 
complexo 


Esquema 10.1 As reações dos compostos de boro-halogênio (X = halogênio). 


Resposta: (a) o íon F é uma base dura e razoavelmente forte; BF, é um ácido de Le- 
wis duro e forte, com uma afinidade elevada pelo íon F. Conseqiientemente, a reação 
resultaria em um complexo: 


ВЕ,(а) + (ад) —> [ВЕ (ад) 


Excesso de F e de ácido previne a formação dos produtos de hidrólise, como 
[BF,OHT, que são formados a pH elevados. (b) Diferente das ligações B—F que são 
apenas moderadamente suscetíveis à hidrólise, as outras ligações de boro-halogênio 
são hidrolisadas vigorosamente pela água: Podemos antecipar que ВСІ, sofre hidróli- 
se em vez de coordenar-se a CI aquoso: | | 


BCI(g) + ЗН,О() ——> В(ОН),(ад) + 3HCl(ag) 


(с) O tribrometo de boro sofre protólise com a formação de uma ligação В--М: 


BBr,(g) + 6NH(CH;), ——> B(N(CH,),), + 3[NH(CH,),]Br 


Nesta reacáo, o HBr produzido pela protólise protona o excesso de dimetilamina. 
Teste seus conhecimentos 10.1 Escreva e justifique as equações 
balanceadas para as reações plausíveis entre (a) BCI, e etanol, (b) BCI, e 
piridina em solução de hidrocarboneto, (с) BBr, e Р,ВМ(СН,),. 


„жжтж ежел жже жез езе зз 00 600 втв ае уза зз оза» пзе 69060666, ье66%06000 еее rara sra 


O ánion tetrafluoroborato, BF,, mencionado no Exemplo 10.1, é usado em química 
preparativa quando um ânion não-coordenante relativamente grande é necessário, Os 
ánions tetraloboratos ВСІ, e BBr, podem ser preparados em solventes não-aquosos. 
Entretanto, por causa da facilidade com que as ligações В--СІ е B—Br sofrem solvó- 
lise, eles não são estáveis em água nem em alcoóis. 

Os haletos de boro são o ponto de partida para a síntese de muitos compostos de 
boro-carbono e boro-pseudohalogênio. Exemplos incluem a formação de compostos 
de alquilboro e arilboro, tal como o trimetilboro, pela reação do trifluoreto de boro 
com um reagente de Grignard em solução de éter: 


BF, + 3CH,Mgl ———> В(СН,), + haletos de magnésio 
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Quando um excesso de reagente de Grignard (ou organolítio) está presente, tetralquil 
ou tetraril boratos são formados: 


BF, + Li(CH), ——> Li[B(CH,),] + 3LiF 


Haletos de boro contendo ligações B—B foram preparados. O mais conhecido desses 
compostos têm a fórmula B,X, com X = F, Cl, e Br, e o agregado tetraédrico B,Cl,. As 
moléculas B,Cl, são planares (2) no estado sólido mas alternadas (3) no estado gaso- 
so. Essa diferença sugere que a rotação em torno da ligação В--В é muito fácil. como 
é esperado para uma ligação simples. 

Uma rota para B,Cl, é passar uma descarga elétrica através de ВСІ, gasoso na presen- 
ça de um retirador de СІ, tal como vapor de mercúrio. Dados espectroscópicos indicam 
que ВСІ é produzido pelo impacto de elétron em ВСІ,; 


BCl(g) - бейек Уве) + 2CI(g) 


Os átomos de СІ são removidos pelo vapor de mercúrio como Hg,Cl,(s), e o fragmen- 
to de ВСІ é combinado com ВСІ, para produzir B,Cl,. As reações de metátese podem 
ser usadas para produzir derivados de В,Х. a partir do B,Cl,. A estabilidade térmica 
desses derivados aumenta à medida que aumenta a tendência do grupo X em formar 
uma ligação л com В: 


В,С1, < В.Е, <B;(OR), < B.(NR,), 


“Por um longo tempo pensou-se que os grupos X com pares solitários fossem essenciais 


para a existência de compostos de В,Х,, mas os compostos de diboro com grupos al- 
quilas ou arilas foram preparados. Compostos que sobrevivem em temperatura am- 
biente podem ser obtidos quando os grupos são volumosos, como em B,('Bu),. 

O tetracloreto de diboro é um líquido molecular volátil altamente reativo. Uma das 
reações interessantes de В,С], é sua adição em uma dupla ligação C-C: 


BCI, + CH, PUT, у BCH,CH;BCI, 


Um produto secundário na síntese de B,Cl, é o B,Cl,, um sólido amarelo composto de 
moléculas com quatro átomos de В formando um tetraedro (4). Também B,Cl,. B,Cl, 
não possuem uma fórmula análoga àquelas dos boranos (tal como В,Н,), que veremos 
a seguir. Essa diferença pode encontrar-se na tendência dos halogénios em formar li- 
gações л сот о boro pela doação de pares de elétrons solitários no haleto para o orbi- 
tal vazio p no boro (como na Figura 10.3). 

Os trialetos de boro são ácidos de Lewis úteis, com ВСІ; mais forte do que ВЕ, e eletrófi- 


los importantes para a formação de ligações de boro-elemento. Os subaletos com ligações 
B—B, tais сото В-СІ, também, são conhecidos. 


(b) Óxidos e oxo-compostos 

O ácido bórico, В(ОН),, é um ácido de Brgnsted muito fraco em solução aquosa. En- 
tretanto, o equilíbrio é mais complexo do que as reações simples de transferência de 
próton, características dos oxo-ácidos dos últimos elementos do bloco p. De fato, o 
ácido bórico primariamente é um ácido de Lewis fraco, e o complexo que ele forma 


com H,O, Н,ОВ(ОН),, é uma fonte real de prótons: 
B(OH),(aq) + 2H,0(1) == Н,О%аа) + ІВ(ОН),Г(ад) рК,-9,2 


Como é típico para muitos elementos mais leves nos dois grupos, há uma tendência de 
o ânion polimerizar por condensação, com a perda de Н.О. Então, em solução básica 


ou neutra concentrada, o equilíbrio tal como 
ЗВ(ОН), (ад) == [B,0,(0H),J (aq) + H'(aq) + 2H,0(1) К-14х107 


ocorre para produzir ânions polinucleares (5). ‹ 
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A reação do ácido bórico com um álcool na presença de ácido sulfúrico conduz à for- 
mação de ésteres de borato simples, que são compostos da forma B(OR).: 


B(OH), +3 CHOH — 189: B(OCH,), +3H,0 


Os ésteres de boratos são ácidos de Lewis muito mais fracos do que os trialetos de bo- 
ro, presumivelmente porque o átomo O atua como um doador л intramolecular, como 
o átomo F em BF, (Seção 5.8). e doa a densidade de elétrons para o orbital p do átomo 
В. Conseqientemente, avaliando a partir da acidez de Lewis, um átomo de O é mais 
efetivo do que um átomo F como um doador x para о boro. Particularmente 1,2-dióis 
possuem uma forte tendência para formar ésteres de borato por causa do efeito quela- 
to (Seção 7.7), para eles produzirem um éster de borato cíclico (6). 

Da mesma forma que para os silicatos e os aluminatos, há muitos boratos polinu- 
cleares, e ambas espécies cíclica e em cadeia são conhecidas. Um exemplo é o ânion 
poliborato cíclico [8,0,7 (7). а base conjugada de (4). Um aspecto notável da forma- 
ção de borato é a possibilidade de se ter átomos de B, como em (6), tetracoordenados, 
como em [B(OH),] e em um dos átomos В tricoordenados em (4). Os poliboratos se 
formam por compartilhamento de um átomo de O com um átomo de B vizinho, como 
em (4) e (5); as estruturas onde dois átomos de В adjacentes compartilham dois ou três 
átomos de O são desconhecidas. | 

Um resfriamento rápido de B,O, fundido ou de boratos metálicos fregiientemente 
conduz à formação de vidros de boratos. Embora esses vidros possuam pouco signifi- 

- cado tecnológico, a fusão do borato de sódio com a sílica conduz à formação de vidros 
de borossilicatos (como pirex), que possuem expansividade térmica baixa e conse- 
quentemente pouca tendência para quebrar quando aquecido ou resfriado rapidamen- 
te (Seção 18.6). O vidro de borossilicato é amplamente utilizado em utensílios de co- 
zinha e de laboratório. 


O Бого é oxofílico, sendo exemplos desses compostos com oxigênio B,O,, sais de polibora- 
to e vidros de borossilicato. 


(c) Compostos com nitrogênio 
O composto mais simples de boro e nitrogênio, BN, é facilmente sintetizado aquecen- 
do o óxido de boro com um composto de nitrogênio: | 


В,О, + 2NH;(g) 22% 2BN(s) + 3H,0(g) 
А forma de nitreto de boro que esta reação produz, е a fase termodinamicamente es- 
tável sob condições normais de laboratório, consiste de lâminas planares de átomos 
iguais âquelas no grafite (Seção 10.8). As lâminas planares de átomos alternantes de 
Be de N consistem de hexágonos com as extremidades compartilhadas, e, como no 
grafite, a distância B—N dentro da lâmina (1,45 А) é muito mais curta do que a dis- 
tância entre as lâminas (3,33 А, Figura 10.4). Entretanto, a diferença entre as estrutu- 
ras do grafite e do nitreto de boro, encontra-se na presença dos átomos das lâminas vi- 
zinhas. Em BN, os anéis hexagonais estão empilhados diretamente um em cima do 
outro, com átomos B e N alternantes nas camadas sucessivas; no grafite, os hexágo- 
nos estão alternados. Cálculos de orbital molecular sugerem que o empilhamento de 
BN deriva de uma carga parcial positiva em B e carga parcial negativa em N. Essa dis- 
tribuição de carga é compatível com a diferença na eletronegatividade dos dois ele- 
mentos (Xp(B) = 2,04, Xp(N) = 3,04). | 

Como uma grafita impura, o nitreto de Бого em camada é um material escorrega- 
dio, usado como lubrificante. Entretanto, diferente do grafite, é um isolante elétrico in- 
color; existe uma grande lacuna de energia entre as bandas л preenchidas e vazias. O 
tamanho da band gap é compatível com sua resistividade elétrica elevada e a falta de 
absorções, no espectro visível. Ao manter essa grande band gap, BN forma um núme- 
ro muito menor de compostos de intercalação do que o grafite (Seção 10.8). , 


Figura 10.4 А estrutura do nitreto de boro 
hexagonal em camada. Observe que os 
anéis estão presentes entre as camadas. 
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Figura 10.5 А estrutura esfarslita do nitre- 
to de boro cúbico. 
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Figura 10.6 А correlação da сигега com a 
densidade de entalpia de rece (г entalpia de 
rede pelo volume molar da substância). O 
ponto para о carbono representa o diamante; 
aquele para o nitreto de boro representa a 
estrutura esfarelita semelhantes ao diamante. 


Nitreto de boro em camada muda para uma fase cúbica mais densa a pressões e 
temperaturas elevadas (60 kbar e 2000 °C, Figura 10.5). Essa fase é um análogo crista- 
lino duro do diamante mas, como ele possui uma entalpia de rede mais baixa, tem uma 
dureza mecânica levemente menor (Figura 10.6). Nitreto de boro cúbico é manufatura- 
do e usado como um abrasivo para certas aplicações a alta temperatura onde o diaman- 
te não pode ser usado, porque ele forma carbetos com o material que está sendo lixado. 

Há muitos compostos moleculares que contêm as ligações BN. Quando os consi- 
deramos, é útil ter em mente que BN e CC são isoeletrônicos, o que sugere que podem 
ter analogias entre esses compostos е os hidrocarbonetos. Muitos boranos-aminas, 05 
análogos de boro-nitrogênio de hidrocarbonetos saturados, podem ser sintetizados pe- 
la reação entre uma base de Lewis de nitrogênio e um ácido de Lewis de boro: 


1B,H, + N(CH,), ——> Н,ВМ(СН,), 


Entretanto, embora os boranos-aminas sejam isoeletrónicos com os hidrocarbonetos, 
suas propriedades sáo significativamente diferentes, em grande parte devido á diferen- 
ça na eletronegatividade do B e do N. Por exemplo, enquanto que o amoniaborano, 
Н,МВН,, é um sólido em temperatura ambiente com uma pressão de vapor de poucos 
torr, seu análogo etano, Н,ССН,, é um gás que condensa а —89 °С. Essa diferença po- 
de ser reconhecida a partir da diferença na polaridade das duas moléculas: etano é não- 
polar, enquanto que amoniaborano tem um momento de dipolo grande de 5,2 D (8). 

Vários análogos BN dos aminoácidos foram preparados, incluindo carboxiborano 
de amônia, H,NBH,COOH, o análogo do ácido propriónico, CH,CH,COOH.* Esses 
compostos exibem atividade fisiológica significativa, incluindo inibição a tumor e re- 
dução do colesterol do soro. 

O composto de boro-nitrogênio insaturado mais simples é o aminoborano, H,NBH,, 
que é isoeletrônico com o eteno. Ele possui somente existência transiente na fase gasosa 
porque prontamente forma compostos de anéis cíclicos, como um análogo do ciclohexa- 
no (9). Entretanto, os aminoboranos sobrevivem como monômeros quando a ligação du- 
pla está protegida contra reação pelos grupos alquilas volumosos no átomo N e pelos áto- 
mos СІ no átomo В (10). Por exemplo, os aminoboranos monoméricos podem ser sinte- 
tizados prontamente pela reação de uma dialquilamina e um haleto de boro: 


cl сен); 


(СН,),СН), МН + ВСІ — В == № + HCI 


ci CH(CHa)» 
10 cs = (Pr, 


A reação também ocorre com os grupos xilil (2,4,6-trimetilfenil) no lugar dos grupos 
isopropílicos. 

Além do nitreto de boro em camada, o composto insaturado mais conhecido de 
boro e de nitrogênio é a borazina, H,B,N,H, (11), que é isoeletrônico e isoestrutural 
com o benzeno. A borazina foi preparada pela primeira vez no laboratório de Alfred 
Stock em 1926, pela reação entre o diborano e a amônia. Desde então, muitos deriva- 
dos trissubstituídos simetricamente foram preparados por procedimentos que depen- 
dem da protólise das ligações ВСІ do ВСІ, por um sal de amônia (12): 


2 B.F, Spielvogel, FU. Ahmed, e А.Т. McPhail, Inorg. Chem. 25, 4395 (1986). 
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11 H, B,N, Ha 


O uso de um cloreto de alquilamônio produz B-tricloroborazinas N-alquil substituídos. 
Apesar de suas semelhanças estruturais, há pouca semelhança química entre a borazi- 
na e o benzeno. Mais uma vez, a diferença nas eletronegatividades do boro e do nitro- 
gênio é influente, e as ligações BN na tricloroborazina são muito mais lábeis do que as 
ligações CCI no clorobenzeno. No composto de borazina, os elétrons л estão concen- 
trados nos átomos de N e há uma carga parcial positiva nos átomos de B que os deixa 
suscetíveis ao ataque núcleofílico. Um sinal da diferença é que a reação de uma cloro- 
borazina com um reagente de Grignard ou uma fonte de hidreto resulta na substituição 
de Cl pelos grupos alquila, arila, ou hidreto. Um outro exemplo da diferença é a adi- 
ção rápida de HCl à borazina para produzir um análogo de triclorociclohexano (13): 


| 
H H 
ИЛИ AH нон 
| | BLZ | 
нар К 
3HCI + В Eno AB енесі 
же ТЕС “н № / [М7 
| Га H] 
Н Н H 


13 Cl¿B¿N¿H) 


O eletrófilo, Н“, nessa reação se prende ао átomo de N parcialmente negativo e o nu- 
cleófilo СГ se prende ao átomo В parcialmente positivo. 

O espectro ultravioleta indica que a lacuna HOMO-LUMO é maior na borazina do 
que no benzeno. Essa diferença lembra a separação muito maior das bandas de valén- 
cia e de condução em BN em camada comparando-se com o grafite. O tamanho maior 
da lacuna na borazina é devido às diferenças substanciais nas energias dos orbitais atô- 
micos do boro e do nitrogênio, que conduz aos orbitais ligantes, dominados pelos áto- 
mos N eletronegativos, e os orbitais excitados, predominantemente aqueles dos átomos 
de boro mais eletropositivos. 


Compostos que contêm BN, que é isoeletrônico com CC, incluem o borano de amônia 
Н;МВН,, análogo do etano, o H,N,B,H,, análogo do benzeno, e BN, análogo do grafite е 
do diamante. 
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Exemplo 10.2 Preparando derivados de borazina 


Forneça as equações químicas balanceadas para a síntese de borazina, partindo do 
NH,Cle de outros reagentes a sua escolha. 


Resposta: A reação do NH,Cl com ВСІ, em refluxo com clorobenzeno produzirá o B- 
tricloroborazina: 4 


3 NH,Cl + 3 ВСІ, ——>H,N,B,Cl, + 9НСІ i 


00 == 2 
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H 


12 c1,8,N,H, 


Cl 


+ 9HCI 
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Figura 10.7 А estrutura do АІВ,. Para uma 
clara observação, os átomos de B na cama- 
da hexagonal são exibidos fora da célula 
unitária. 


Figura 10.8 А estrutura do CaB,. Observe 
que o octaedro В, está conectado por uma li- 
gação entre os vértices do octaedro B, adja- 
cente. O cristal é um análogo cúbico simples 
do CsC!. Portanto, oito átomos de Ca envol- 
vem o octaedro B, central. 


Os átomos Cl na B-tricloroborazina podem ser deslocados pelos íons hidretos de rea- 
gentes como o LiBH, para produzir borazina: 


3 LiBH, + H,N,B,C1, — ES H,B,N,H, + 3LiCI + 3THF - BH, 


Teste seus conhecimentos 10.2 Sugira uma reação ou uma série de 
reações рага a preparação de №, №, N"-trimetil-B, B'B"-rimetilborazina 
partindo da metilamina e do tricloreto de boro. 


10.3 Agregados de boro 

O subaleto de boro B,Cl, discutido na seção anterior fornece uma indicação sobre a ca- 
pacidade do boro em formar agregados. O primeiro reconhecimento desses agregados 
foi um resultado direto dos melhoramentos na cristalografia de raios X, que fornece- 
ram a primeira indicação precisa das estruturas dos boretos metálicos e dos boranos 
mais complexos do que B,H,. Os boranos neutros e os boro-hidretos aniônicos foram 
os primeiros exemplos de agregados moleculares estudados a fundo. 


(a) Boretos metálicos 

A reação direta do boro elementar e um metal a temperaturas elevadas fornece uma rota 
útil para muitos boretos metálicos. Um exemplo é a reação do cálcio e alguns outros me- 
tais altamente eletropositivos com o boro, para produzir uma fase de composição МВ,: 


Сай) + 6B(s) —— СаВ,(5) 


Os boretos metálicos são encontrados com uma ampla gama de composições, o boro 
pode ocorrer em numerosos tipos de estruturas, incluindo átomos de B isolados, ca- 
deias, redes planares e pregueadas, e agregados. Os boretos metálicos mais simples são 
os compostos ricos em metais que contêm íons B” isolados. Os exemplos mais co- 
muns desses compostos possuem a fórmula M,B, onde M pode ser um dos metais 3d 
localizados da metade para o final do período (do manganês ao níquel). Uma outra 
classe importante dos boretos metálicos contém redes planares ou hexagonais preguea- 
das e possuem a composição MB, (Figura 10.7). Esses compostos são formados pri- 
mariamente pelos metais eletropositivos, incluindo o alumínio, os primeiros metais do 
bloco d (como do escândio ao manganês) e o urânio. 

Os boretos ricos em boro, tipicamente MB, e MB,,, onde M é um metal eletropo- 
sitivo, são de maior interesse estrutural. Neles, os átomos de B unem-se para formar 
uma rede intricada de gaiolas interconectantes. Nos compostos MB, (que são forma- 
dos por metais como sódio, potássio, cálcio, bário, estrôncio, európio e itérbio) o ос- 
taedro B, está unido pelos seus vértices para formar uma estrutura cúbica (Figura 
10.8). Os agregados В, unidos exibem a carga de —1, -2 ou -3 dependendo do cátion 
ao qual eles estão associados. Nos compostos МВ, as redes de átomos В estão basea- 
das em cubo-octaedro unidos (14) ao invés do icosaedro, mais conhecido. Esse tipo de 
composto é formado por alguns metais eletropositivos mais pesados, particularmente 
aqueles do bloco f. 


Os boretos metálicos incluem os ânions de boro, como В isolados, os poliedros fechados е 
as redes de boro hexagonais. 


, 
4 
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ЗА similaridade entre esses octaedros aniônicos e a estrutura do closo-[B¿H¿]”, a ser descrita posteriormen- 
te, deveria ser observada. ' 
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(b) Ligação e estrutura dos boranos superiores 
e dos boro-hidretos 


No Capítulo 8 introduzimos o mais simples hidreto de boro isolável diborano, B,H,, e 
mencionamos a existência de boranos superiores. Nesta seção, descrevemos as estru- 
turas e as propriedades dos boranos e dos boro-hidretos do tipo gaiola, que incluem a 
série de Alfred Stock B,H,., e В„Н„ bem como o poliedro fechado [B,H,]” mais re- 
centemente descoberto. Os boranos e os boro-hidretos ocorrem com uma variedade de 
formas, algumas se assemelham a ninhos e outras (para olhos imaginativos) a borbo- 
letas e a teias de aranha. Algumas de suas estruturas são mostradas na Tabela 10.4; to- 
das elas são deficientes em elétrons, no sentido de que elas não podem ser descritas por 
estruturas de Lewis simples. * ; 

A interpretação moderna da ligação em boranos e em boro-hidretos origina-se do 
trabalho de Cristopher Longuet-Huggins que, como estudante universitário em Ox- 
ford, publicou um artigo original onde introduziu o conceito de ligações 3c,2e (Seção 
3.12). Posteriormente, desenvolveu um tratamento de orbital molecular deslocalizado 
para o poliedro do boro e previu a estabilidade do íon [B,,H,,]” icosaédrico, que foi 
verificada subsequentemente. William Lipscomb е seus estudantes nos EUA usaram a 
difração de raios X de monocristal para determinar as estruturas de um grande núme- 
ro de boranos e de boro-hidretos, e generalizou o conceito da ligação de múltiplos cen- 
tros para aquelas espécies mais complexas. 

Os agregados de boro são em geral considerados orbitais moleculares totalmente 
deslocalizados, contendo elétrons que contribuem para a estabilidade de toda a molé- 
cula. Entretanto, algumas vezes é frutífero identificar grupos de três átomos e conside- 
rá-los unidos por versões de ligações 3c,2e do tipo que ocorre no próprio diborano 
(15). Nos boranos mais complexos, os três centros das ligações 3c,2e podem ter liga- 
ções por pontes В--Н--В, mas elas também podem ter ligações onde três átomos В 
encontram-se nos vértices de um triângulo equilátero com seus orbitais híbridos sp so- 
brepondo-se em seu centro (16). Para reduzir a complexidade dos diagramas estrutu- 
rais, as ilustrações que seguem em geral não indicarão as ligações 3c,2e nas estruturas. 


A ligação nos hidretos de boro e no íon hidreto de boro poliédrico pode ser aproximada por 
ligações convencionais 2с,2е unidas com ligações 3с,2е. 


(c) As regras de Wade 

Uma correlação entre o número de elétrons (contados em uma maneira específica), a 
fórmula, e a forma da molécula foi estabelecida pelo químico Britânico Kenneth Wa- 
de nos anos de 1970." Essas assim chamadas regras de Wade se aplicam а uma clas- 
se de poliedros chamada deltaedra (porque elas são constituídas de faces triangulares 
que se assemelham aos deltas gregos, A) e podem ser usadas de duas maneiras. Para os 
boranos moleculares e aniônicos, elas capacitam-nos a prever a forma geral da molé- 
сша ou do ánion a partir de sua fórmula. Entretanto, pelo fato de as regras serem ex- 
pressas em termos de número de elétrons, podemos estendê-las a outras espécies aná- 
logas nas quais há outros átomos além do boro, tais como os carboranos е outros agre- 
gados do bloco p. Aqui, nosso foco recai sobre os agregados de boro, onde conhecer a 
fórmula é suficiente para prever a forma. Entretanto, assim que pudermos abordar ou- 
tros agregados, também mostraremos como contar os elétrons da estrutura. 


* Uma introdução a este assunto é fornecida por С.Е. Housecroft, Boranes and metalloboranes. Ellis Hor- 
wood, Chichester (1990), е por uma série de artigos em Н.В. King (ed.), Encyclopedia of inorganic chemistry, 
Wiley, New York (1994): Boron hydrides por J.T. Spencer, pp. 338-57; Metallacarboranes, por С.Е. Housecroft, 
рр. 375-89; Boron-nitrogen compounds ppr А.Т. Paine, рр. 389-401; Orgaonoboranes, por J.* Soderquist, pp. 
401-33; е Polyhedral carboranes рог Н.Е. Williams, рр. 433-52. 

5 Considerações mais detalhadas das regras de Wade estão disponíveis ет K.D. Wade, Adv. Inorg. Chem. 
Radiochem. 18, 1 (1976), e em J.T. Spencer, in Encyclopedia of inorganic chemistry (ed. В.В. Knight), Vol. 1, 
p. 338, Wiley, New York (1994), 
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Tabela 10.4 Estrutura de alguns boranos moleculares e aniônicos 


closo-B HZ” 


closo-[B,2H,2]”, h 


17 


nido-B,H агаспо-В,Н,,; 


n+4 


Tetraborano(10) B4Hio Ca, 


ә 4 


Pentaborano(9) В.Н, Cs, Pentaborano(11) B¿H,,, С, 


Hexaborano(10) B;H,o, С, 


Decaborano(14) В.Н... Co, 


O bloco de construção a partir do qual o deltaedro é construído é considerado um gru- 
po BH (17). Os elétrons na ligação В--Н são ignorados no procedimento de conta- 
gem, mas todos os outros são incluídos, sendo ou não óbvio que eles ajudam a manter 
o esqueleto unido. Por “esqueleto” entende-se a estrutura do agregado com cada gru- 
po BH contado como uma unidade. Se acontecer de um átomo B carregar dois átomos 
H, somente uma das ligações В--Н é tratada como uma unidade. Por exemplo, em 
B,H, um dos átomos В possui dois átomos H “terminais”, mas somente uma entida- 


8 Esta característica bastante singular é justamente uma parte das regras de Wade. Isto é, contando os elé- 
trons dessa maneira, fornece um parâmetro que ajuda a correlacionar as propriedades. 
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de BH é tratada como uma unidade, o outro par de elétrons é tratado como parte do es- 
queleto e consequentemente referido como “elétrons do esqueleto”. Um grupo BH for- 
nece dois elétrons disponíveis ao esqueleto (o átomo B fornece três elétrons e o átomo 
Н fornece um, mas, desses quatro, dois são usados para a ligação В--Н). 


Exemplo 10.3 Contando elétrons do esqueleto 
Conte o número de elétrons do esqueleto em B,H,, (Tabela 10.4). 


Resposta: Quatro unidades BH contribuem com 4 x 2 = 8 elétrons, e os seis átomos Н 
adicionais contribuem com mais 6 elétrons, totalizando 14. Os setes pares de elétrons 
resultantes estão distribuídos como aprecem em (18): dois são usados para as ligações 
terminais B—H adicionais, quatro são usados para as quatro pontes В--Н--В, e um é 
usado para а ligação central B—B. 


Teste seus conhecimentos 10.3 Quantos elétrons de esqueleto estão 
presentes em B; Hy? 


De acordo com as regras de Wade (Tabela 10.5), as espécies de fórmula [B,H, ]  en+1 
pares de elétrons de esqueleto possuem uma estrutura closo, um nome derivado do 
grego para “gaiola”, com um átomo B em cada vértice de um deltaedro fechado e ne- 
nhuma ligação B—H—B. Essa série de ânions é conhecida por n = 5 a 12, e exemplos 
incluem o íon [B,H,]” bipiramidal trigonal, o íon [B,H,]” octaédrico, e o íon 
IB зне" icosaédrico. Os closo boro-hidretos е seus carboranos análogos (Seção 10.6) 
são tipicamente termicamente estáveis e moderadamente não-reativos. 

Os agregados de boro de fórmula B,H,,, en + 2 pares de elétrons do esqueleto 
possuem a estrutura nido, um nome derivado do latim para “ninho”. Eles podem ser 
considerados derivados de um closo borano que perdem um vértice mas tem ligações 
В—Н—В e ligações В--В. Um exemplo é B,H, (Tabela 10.4). Em geral, a estabilida- 
de térmica dos nido boranos é intermediária entre aquela dos closo boranos e a dos 
aracno boranos descritos abaixo. ~ 

Os agregados de fórmula B,H,., e os п + 3 elétrons do esqueleto possuem uma es- 
trutura aracno, termo grego para “aranha” (eles assemelham-se a uma teia de aranha 
desordenada). Eles podem ser considerados como poliedro de closo borano sem dois 
vértices (e devem ter ligações В--Н--В). Um exemplo de um aracno borano é o penta- 
borano(11) (B,H,,; Tabela 10.4). Da mesma forma que a maioria dos ағаспо boranos, о 
pentaborano(11) é termicamente instável a temperatura ambiente е é altamente reativo.' 


As estruturas do hidreto de boro incluem poliedros compostos closo e as estruturas pro- 
gressivamente mais abertas nido e aracno. 


Tabela 10.5 Classificação e contagem de elétron dos hidretos de boro 


Tipo Fórmula* Pares de elétrons do esqueleto Exemplos 

Closo BH n+1 [8.Н.}- para [B.H] 
Nido ВН, п+2 В.Н,, В.Н, В.Н, 
Агаспо ВН, n+3 “В.Н, BH, 

Hifo В,Н,,., п+4 Nenhum * 


“Ет alguns casos, prótons podem ser removidos; então [B.Hs] resulta da desprotonagáo de В;Н,. 
10 nome tem origem no termo grego para “total”. 
*Alguns derivados são conhecidos. 
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7 Agregados de heteroborano mais abertos, pertencentes a uma série mais rara, são conhecidos como hi 
poboranos; um ou mais átomos compartilhados pelo poliedro em uma série são chamados boranos 'associa- 
dos. 
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Exemplo 10.4 Usando as regras de Wade 
Deduza a estrutura de [B HJ” a partir de sua fórmula e de sua contagem de elétrons. 


Resposta: Observamos que a fórmula [B,H,]” pertence à classe dos boro-hidretos que 
possuem a fórmula (BH, , Característica de uma espécie closo. Alternativamente, 
podemos contar o número de pares de elétrons do esqueleto e a partir daí deduzir o ti- 
po estrutural. Sendo uma ligação В—Н por átomo de В, há seis unidades BH para le- 
var em consideração e deste modo doze elétrons de esqueleto mais dois da carga total 
de-2;6x2+2=14,ou 2(n+1) com n = 6. Esse número é característico de agregados 
closo. O poliedro fechado deve conter faces triangulares e seis vértices; deste modo, 
uma estrutura octaédrica é indicada. 


Teste seus conhecimentos 10.4 СҮБЕ pares de elétrons da estrutura 
estão presentes em B,H,, € a qual categoria estrutural pertencem? Esboce 
suas estruturas. 
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(а) А origem das regras de Wade 


As regras de Wade foram bem justificadas pelos cálculos dos orbitais moleculares. In- 

| dicaremos o tipo de raciocínio envolvido considerando o primeira delas (a regra n+1). 
Em particular, mostraremos que BH” possui uma energia baixa se ele tiver uma es- 
trutura closo octaédrica, como previsto pelas regras. 

Uma ligação B—H utiliza um elétron e um orbital do átomo B, deixando três or- 
bitais e dois elétrons para a ligação do esqueleto. Um desses orbitais, que é chamado 
de orbital radial, pode ser considerado um orbital híbrido sp do boro apontando para 
o interior do fragmento (como em (17)). Os dois orbitais p do boro remanescentes, os 
orbitais tangenciais, são perpendiculares ao orbital radial (19). As formas das 18 
combinações lineares de simetria adaptada desses 18 orbitais em um agregado de B,H, 
octaédrico podem ser deduzidas a partir dos desenhos no Apêndice 4, e mostramos 
aquelas com caráter ligante resultante na-Figura 10.9. 

O orbital molecular de mais baixa energia é totalmente simétrico (a,,) e surge das 
contribuições em fase de todos os orbitais radiais. Cálculos mostram que os próximos 
orbitais mais elevados são os orbitais 1,,, cada um dos quais é uma combinação de qua- 

19 tro orbitais tangenciais e dois radiais. Acima desses três orbitais degenerados encon- 
tram-se outros três orbitais 1,,, que são tangenciais em caráter, originando sete orbitais 
ligantes no total. Consegiientemente, há sete orbitais com caráter global ligante deslo- 
calizado sobre o esqueleto, e eles são separados por uma lacuna considerável dos on- 
ze orbitais grandemente antiligantes remanescentes (Figura 10.10). 

Há sete pares de elétrons para acomodar, um par de cada um dos seis átomos de B 
e um par da carga global (-2). Todos esses sete pares podem entrar e preencher os se- 
te orbitais ligantes do esqueleto, e conseqiientemente originar uma estrutura estável, de 
acordo com a regra n + 1. Observe que a molécula B,H, octaédrica neutra desconheci- 
da também teria poucos elétrons para preencher os orbitais ligantes t,,. 


Os orbitais moleculares em um closo borano podem ser construídos a partir de unidades 
BH, cada uma das quais contribui com um orbital atômico radial apontando para o centro 
do conglomerado e dois orbitais p perpendiculares tangenciais ao poliedro. : 


(е) Correlações estruturais 

Uma correlação estrutural muito útil entre as espécies closo, nido e aracno é baseada 
na observação de que agregados com o mesmo número de elétrons do esqueleto estão 
relacionados pela remoção de grupos BH sucessivos e pela adição de números apro- 
priados de elétrons e de átomos H. Esse processo conceitual oferce uma boa maneira 
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а! 


9 


Figura 10.9 Orbitais moleculares ligantes radial е tangencial рага (BH. As energias relativas 
são a, < y < by 


de pensar sobre as estruturas dos vários agregados de boro, mas náo representa o quan- 
to eles sáo quimicamente interconvertidos. 

À idéia está ampliada na Figura 10.11, na qual a remoção de uma unidade BH e de 
dois elétrons e a adição de quatro átomos Н converte o ánion closo [B,H,]” octaédri- 
co no nido borano B,H, piramidal quadrado. Um processo similar (remoção de uma 
unidade BH e adição de dois átomos de Н) converte o nido B¿H, em um aracno bora- 
no B,H, igual a uma borboleta. Cada um desses três boranos possui 14 elétrons de es- 
queleto mas, como o número de elétrons de esqueleto por átomo de B aumenta, a es- 
trutura torna-se mais aberta. Uma correlação mais sistemática desse tipo está indicada 
para muitos boranos diferentes na Figura 10.12 (no verso). 


Conceitualmente, as estruturas closo, nido e aracno estão relacionadas pela remoção su- 
cessiva de um fragmento BH e pela adição de H ou de elétrons. 


10.4 Síntese de boranos superiores e de boro-hidretos 


Como descoberto por Alfred Stock e aperfeiçoado por muitos pesquisadores subse- 
quentes, a pirólise controlada de B,H, em fase gasosa fornece uma rota para a maioria 
dos boranos superiores е para os boro-hidretos, incluindo В.Н, B;H, e B,H,,. Uma 
primeira etapa-chave no mecanismo proposto é a dissociação de B,H, e a condensação 
do BH, resultante com fragmentos de borano. Por exemplo, o mecanismo da formação 
de tetraborano(10) pela pirólise do diborano parece ser: 


В,Н,(=) ——> 2BH;(g) 
В.Н„(в) + BHx(g) --->В;Н(в) + H (9) 
BH,(g) + B,H (ав) —— BH (з) 


A síntese do tetraborano(10), B Ho é particularmante difícil porque ele é muito instá- 
vel, de acordo com a instabilidade da série (aracno) B,H, .,. Para melhorar o rendimen- 
to, o produto que sai do reator quente é imediatamente resfriado sobre uma superfície 
fria. A síntese pirolítica para formar a espécie pertencente à série (nido) B,H,., mais 
estável produziu um rendimento mais alto, sem necessidade de um resfriamento rápi- 
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Figura 10.10 Оз níveis de energia de orbi- 
tal molecular esquemático do esqueleto 
[B¿H¿J7. A forma dos orbitais ligantes é mos- 
trada na Figura 10.9. 


376 Química INORGÁNICA 


closo nido aracno 


closo-[BsHg]- 


-ВН 
|ң 


агаспо-В,Н ү, 


Figura 10.11 Correlacóes estruturais en- 
tre uma estrutura octaédrica closo сг В, 
uma pirâmide quadrada nido de B, e uma 
borboleta aracno de B,. 


MU 


Figura 10.12 Relações estruturais entre os boranos closo, nido e aracno e os boranos heteroa- 
tómicos, As linhas diagonais conectam espécies que possuem o mesmo número de elétrons do 
esqueleto. Os átomos do hidrogênio além desses na estrutura B—H e as cargas foram omitidos. 
О átomo escuro é removido primeiro, o átomo mais claro é removido logo depois. (Baseado em 
R.W. Rudolph, Acc. Chem. Res. 9, 446 (1976).) 


П 
; 
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do. Então B¿H, e B,H,, prontamente são preparados pela reação de pirólise. Mais re- 
centemente, esses métodos de força bruta da pirólise têm sido substituídos pelos mé- 
todos mais específicos descritos abaixo (ver reação 3 na pág. 378). 


А pirólise seguida de um resfriamento rápido fornece um método de converter boranos pe- 
quenos a boranos maiores. 


(a) As reações características dos boranos e dos boro-hidretos 
As reações características dos agregados de boro com uma base de Lewis compreende 
desde a clivagem de BH, até a desprotonação dos agregados, expansão do agregado, 
ou a abstração de um ou mais prótons. 


1 As reações de clivagem de base de Lewis já foram apresentadas na Seção 8.9 re- 
lacionadas ao diborano. Um outro exemplo é: 


CH H CH; 
H 3 
На” уох „Н LA CH \ (209; 
y? BN + 2N — 2 „К“ 
H Td H N H 7 55 
; CH, H Сн; 


Com о borano superior robusto В.Н, a clivagem pode quebrar algumas ligações 
В-Н-В conduzindo à fragmentação parcial do agregado: 


2 Desprotonação, em lugar da clivagem, ocorre prontamente com o borano grande 
BH: 


BoH, + МСН); — [HN(CH,)] [BH] 


A estrutura do ânion do produto indica que a desprotonação ocorre de uma ponte 
В—Н—В 3с,2е, deixando a contagem do elétron no agregado de boro inalterada. Es- 
sa desprotonação de uma ligação 3c,2e de В--Н--В para produzir uma ligação 2c,2e 
ocorre sem o rompimento da ligação: 


B B ІР 


e — Вв + HH 


H 
A acidez de Brgnsted dos hidretos de boro aumenta aproximadamente com o tamanho: 


BH, < В,Н, < ВЕН, 


Essa tendência correlaciona-se com a deslocalização de carga nos agregados maiores, 
do mesmo modo que a deslocalização considera a maior acidez do fenol do que a do 
metanol. A variação na acidez é constatada pela observação, como mostrado acima, de 
que a base fraca trimetilamina deprotona o decaborano(10), mas a base muito mais 
forte metillítio é requerida para desprotonar B;H,: 


бот 
B , | 
B 
EAS NS Ho > NY H 
Sy AT 11: + Y 
Ж H N + ТОН), — Li A кы ‹ 
к н, ГА Ay 
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Figura 10.13 О espectro de RMN “В do 
próton desacoplado do [B,,H,,]. A estrutura 
nido (icosaedro truncado) está indicada pelo 
padráo 1:5:5. (Baseado em N.S. Hosmane. 
J.R. Wermer, Z. Hong, T.D. Getman, e S.G. 
Shore, Inorg. Chem. 26, 3638 (1987).) 


O caráter hidrídico é mais característico de boro-hidretos aniónicos pequenos. Para 
ilustrar, enquanto que ВН; prontamente se rende а um íon hidreto na reação 


BH; ЕН —> ¿B,H,+H, 


2 


o íon [B ¿H,¿]” sobrevive mesmo em solução fortemente ácida. Realmente, o sal hi- 
drônio (Н,О),В „Н, pode ser recristalizado. 


3 Areação formadora de agregado entre um borano e um boro-hidreto fornece uma 
A 2 . Я 8 
rota conveniente para íons de boro-hidretos superiores: 


poliéter, 85°С 


SKIBH,]+2BH, LEC 5K[B, H,,] +9H, 


Reações similares são usadas para preparar outros boro-hidretos, como [B Н]. Es- 
se tipo de reação foi empregada para sintetizar uma ampla gama de boro-hidretos po- 
linucleares. À espectroscopia de RMN de boro 11 (Figura 10.13) revela que o esque- 
leto de boro em [B,,H,,] consiste de um icosaedro com um vértice perdido. 


4 O deslocamento eletrofílico de H* fornece uma rota às espécies alquiladas e 
halogenadas. Da mesma forma que para as reações de Friedel-Crafts, o 
deslocamento eletrofílico de H é catalisado por um ácido de Lewis, como o 
cloreto de alumínio, e a substituição geralmente ocorre na porção fechada dos 
agregados de boro: 


H 
CH, 
| | 
B 
B 
УЛ ОО AlCl; HSZ N H 
Ж SHa N + СНС --> BA yy B + HO 
AP С A 
Н, зн Нн 
H H 


As reações características dos boranos são a clivagem de um BH, do diborano e do tetra- 
borano pelo NH,, a desprotonação de hidretos de boro por bases, a reação de um hidreto 
de boro com um íon boro-hidreto para produzir um ânion de boro-hidreto maior, e a subs- 
tituição do tipo Friedel-Crafts de um grupo alquila pelo hidrogênio no pentaborano e al- 
guns hidretos de boro maiores. 
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Exemplo 10.5 Propondo uma estrutura para um produto de reação de 
agregado de boro 


Proponha uma estrutura para o produto da reação de B,,H,, com LIBH, em um polie- 
ter em refluxo, CH,OC,H,OCH, (que entra em ebulição a 162 ºC). 


Resposta: A previsão do resultado provável para as reações de um agregado de boro é 
difícil porque frequentemente vários produtos são aceitáveis e o resultado real quase 
sempre é sensível às condições da reação. No presente caso, observamos que um bora- 
no ácido, ВН, ,, é trazido em contato com o ánion hidrídico ВН; sob condições bas- 
tante vigorosas. Deste modo, podemos esperar а evolução de hidrogênio: 


BH, + Li[BH,] Ена Li[B,¿H,,] + Е,ОВН,+ Н, 


Essa série de produtos sugere a possibilidade posterior de condensação do complexo 
BH, neutro com BH; para produzir um boro-hidreto maior. Isto é de fato o resultado 
observado sob estas condições: 


Li[B Hi] +R,OBH, — ЦІВ Н] + H, + RO 


KB,H,, é produzido a partir de KH e de BH. eland a razão de В.Н, à do KH, uma reação direta, em 
uma única etapa de KH e B¿H,. O frasco é um pote de reação preso a uma linha de alto vácuo (Quadro 8.1)., 
Outros detalhes são fornecidos por N.S. Hosmane, J.R. Wermer, Z. Hong, T.D. Getman, е S.G. Shore, Inorg. 
Chem. 26, 3638 (1987). 


Os GRUPOS DO BORO E DO CARBONO 379 


Na presença de LiBH, em excesso, o agregado de construção continua a originar o 
Au =. LA: . А 
ánion В.Н; icosaédrico muito estável: 


Li[nido-B, H,,] + Li[BH,] ——> Li,[closo-B,,H ,] + 3H, 


Г rr е гс rr rr rro rr rro ns 


Teste seus conhecimentos 10.5 Рторопһа um produto adequado para а 
reação entre LI[B,oH,] e Al (CH). 


PP rr rr rr rr rr rr rr rr rr rr rro rr rr rr rr 


10.5 Metaloboranos 24 AN 
Muitos metaloboranos, ou agregados de boro contendo metal, têm sido caracteriza- б 79% 
dos. Em alguns casos, o metal está unido a um íon de boro-hidreto por meio das pon- y А 
tes de hidrogênio. Um grupo mais comum е, geralmente mais robusto de metalobora- UN 

nos, possui ligações direta metal-boro. Um exemplo de um grupo principal de metalo- SS AA 
borano com uma estrutura icosaédrica é mostrada na Figura 10.14. Ele é preparado pe- © УД ES 


la interação dos hidrogénios ácidos em Na[B,,H,,] com trimetilalumínio: 


2 [B H] + ACH, —5 2(B,,H,¡AICH,]” +4CH, | 
Quando В;Н, é tratado com Fe(CO),, um análogo de pentaborano metalado é forma- 
do (20). ШЫ: Figura 10.14 А estrutura do 
А а | : closo-[B,.H,,AICH,J”. (T.D. Getman е S.G. 
Metais do grupo principal e do bloco а podem ser incorporados nos hidretos de boro atra- | shore Inorg. Chem. 27, 3439-40 (1988).) 
vés de pontes В--Н--М ou ligações В--М mais robustas. 


0 
С 
10.6 Сагрогапов Ос | 259 
Intimamente relacionados aos boranos е aos boro-hidretos poliédricos estão os carbo- ж Fe 
ranos (mais formalmente, os carbaboranos), uma grande família de agregados que H > AL „Н 
contêm os átomos В е С, Agora começamos a ver a generalidade completa das regras BA y NC B 
de Wade da contagem dos elétrons, BH é isoeletrônico com CH (21), e podemos es- H 4 » H 
perar que os boro-hidretos е os carboranos poliédricos estejam relacionados. Então, н= 8 ~. po B y 
um análogo de [B¿H,]” (22) é o carborano neutro В,С,Н, (23). 
Uma entrada no mundo interessante e diverso dos carboranos é a conversão do de- 
caborano(14) ao closo-1,2-B ,¿C,H,, (24). A primeira reação nessa preparação é o des- 20 [Fe(CO),B, Hal 
locamento de uma molécula de H, a partir do decaborano por um tioéter: 
B,H,, +2SEt, — BH (SEL). +H, | a! | а 
А perda de dois átomos H nessa reação é compensada pela doação de pares de elétrons É аве ТҰ =” E “aço ы 
pelos tioéteres adicionados; assim, а contagem do elétron é inalterada. O produto da t 4 $ ‚ 


reação é então convertido ao carborano pela adição de um alcino: E 


BH (SEt), + CH, —> BCH, + 2SEt +H, 21 


- “YZ ~ 
[ i | | 


рт 
22 closo 4В,Н,] 23 closo-1, 2-8,C,H, 24 dloso-1, 2-B,¿C 2H; 
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25 closo-1,7-B,¿C¿H;» 


| 


As 


та 
ХХ 
y 


Y 


26 соѕо-1,12-В,,С,Н,, 


Figura 10.15 A relação isolobal entre (a) 
{В,С,Н, > e (b) C;H5. Os átomos de Н foram 


omitidos para dar clareza. 


Os quatro elétrons п do etino deslocam duas moléculas de tioéter (dois doadores de 
dois elétrons) e uma molécula de H, (que sai com dois elétrons adicionais). A perda to- 
tal de dois elétrons correlaciona-se com a mudança na estrutura de um material de par- 
tida nido para um produto closo. Os átomos de С estão em posições adjacentes (1,2), 
refletindo sua origem do etino. Esse carborano closo sobrevive ao ar e pode ser aque- 
cido sem decomposição. A 500 “C em uma atmosfera inerte ele sofre a isomerização 
em 1,7 B,¿C,H,, (25), que de novo isomeriza a 700 “С ао isômero 1,12 (26). 

Os átomos de H presos ao carbono no closo B,¿C,H,, são ácidos muito modera- 
dos; assim, é possível inserir lítio nesses compostos usando butillítio: 


B,C,H,, + 2LiC,H, —B,C;HiLi, + 2C,H o 


Esses dilitiocarboranos são bons nucleófilos e sofrem muitas reações características 
dos reagentes organolítio (Seção 15.7). Então, uma ampla gama de derivados de car- 
boranos pode ser sintetizada. Por exemplo, a reação com CO, origina um carborano 
ácido dicarboxílico: 


B C-H 14; AMAIA в. C,H, (COOH), 


Similarmente, І, conduz ao diiodocarborano e NOCI produz B,¿C,H, (NO). 
Embora 1,2-В (С.Н, seja muito estável, o agregado pode ser parcialmente frag- 
mentado em base forte, e então desprotonado com NaH para produzir nido 


[B,CH,]”: 


B,¿C,H,, + OEY + 2Et0H ——> [B,C,H,,] + В(ОЕО, + H, 
Ма[В,С,Н,.] + МАН ——> Na,[B¿C,H,,] + H, 


A importância dessas reações é que nido-[B,C,H,]” (Figura 10.15a) é um ligante ex- 
celente. Nesse sentido, ele imita o ligante ciclopentadienido (С,Н;; Figura 10.15b) que 
é grandemente empregado na química organometálica: 


2 Na [B,C,H, ] + FeCl, —HÊ »2NaCI + Na,[Fe(B¿C,H, ‚).] 
2NalC,H,] + FeCl, — PÉ 2NaC! + Ре(С,Н,), 


Mesmo não entrando nos detalhes dessas sínteses, uma ampla gama de carboranos 
metal-coordenado pode ser sintetizada. Uma característica notável é a facilidade de | 
formação de compostos sanduíches contendo ligantes carboranos, (27) е (28). O li- 
gante [B,C,H,]J” altamente negativo possui uma tendência muito maior para formar 


в. Co R 
Във О`в-В 
| “УС” 
s E 
І 
В AE 
В’ В B-R' 
0 B — КӘ) a 
co R a 
Co EL R’ 
2 
co F 
27 28 


Pr rr rr rr rr rr rr rr rr raras cerro rr rr rr rra rra rr rro rro 


* RN. Grimes, Boron-carbon ring ligands in organometallic synthesis. Chem. Rev. 92, 251 (1922). 
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compostos sanduíches е do que o menos negativo е deste modo doador 
mais pobre С,Н;. 


Quando CH é introduzido no lugar de B—H em ит hidreto de boro poliédrico, a carga 
dos carboranos resultantes é uma unidade mais positiva. Os ánions carboranos são pre- 
cursores úteis de compostos organometálicos contendo boro. 


Exemplo 10.6 Planejando a síntese de um derivado de carborano 


Dé as equações químicas balanceadas para a síntese de 1,2-B¿C,H,¿(Si(CH,),), par- 
tindo de decaborano(10) e de outros reagentes de sua escolha. 


Resposta: A fixação de substituintes aos átomos С em 1,2-closo-B „C,H, é realizada 
mais prontamente com o uso do derivado de dilítio B,¿C,H¡pLi,. Primeiro preparamos 
1,2-B ,¿C>H,, a partir do decaborano: 


B,H,,.+2SR, —>B¡¿H, (SR), + H, 


10 


БОН SEL + СУН, —B CH, + 2SR, 


Então, lítio é introduzido no produto por alquil lítio, onde o carbánio alquila retira os 
átomos de hidrogênio levemente ácidos de B,C,H,,, substituindo-os por Li”: 


B C-H: + 2 LICH, —ByC,HyLi, + 2C Ho 


Assim, о carborano resultante é empregado em um deslocamento nucleofílico no 
Si(CH,),Cl para produzir o produto desejado: 


B,¿CH¿Li, + 2Si(CH,),Cl —B „CH,(Si(CH,),), + 2LiCI 


Dersa o nose manos sacro usura ns sarro soe sans soa 4%%%%442%ее ге ава %%%%%4%-.ө е шө sata зз» 44........ш”» - 4...... .... 


Teste seus conhecimentos 10.6 Proponha uma síntese para о precursor 
do polímero 1,7-B,)C,H o(Si(CH,),C |), a partir de 1,2-В,,С,Н,, e de outros 
reagentes de sua escolha. 
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O grupo do carbono (Grupo 14/1V) 


Tratamos sobre o carbono em muitos contextos ao longo deste texto, incluindo os 
compostos organometálicos nos Capítulos 15 e 16 e a catálise no Capítulo 17. Nesta 
seção, enfocaremos a química inorgânica do carbono e de seus congêneres de forma 
mais clássica. 

Todos os elementos do grupo, exceto o chumbo, possui no mínimo uma fase sóli- 
da com uma estrutura do diamante. A do estanho, que é chamada estanho cinza, não é 
estável à temperatura ambiente; a fase mais estável, o estanho branco, possui seis vi- 
zinhos mais próximos em um arranjo octaédrico altamente distorcido. A lacuna entre 
as bandas de valência e a de condução decresce prontamente do diamante, que é nor- 
malmente considerado como um isolante, ao estanho cinza, que comporta-se como um 
metal logo abaixo de sua temperatura de transição (Tabela 10.6). 


10.7 Ocorrência e obtenção 


Duas formas razoavelmente puras de carbono, o diamante e o grafite, são encontradas 
em minas. Há formas muito menos puras, como o coque, que é formado pela pirólise 
do carvão, e o negro de fumo, que é o produto da combustão incompleta de hidrocar- 
bonetos. Como esses exemplos sugerem, o carbono é polimorfo; algumas de suas for- 
mas serão discutidas em mais detalhes na Seção 10.8. 

A recuperação do silício elementaf a partir da sílica, SiO,, pela redução a tempe- 
ratura elevada com carbono em um fomo de arco elétrico (Seção 6.1), é a primeira eta- 
pa na produção de silício puro para a produção de dispositivos semicondutores moder- 
nos. O germânio é o menos abundante e geralmente não concentrado na natureza. A 


Tabela 10.6 Band gaps а 25 °С dos 
elementos e compostos do Grupo 14/1V e 
de alguns compostos do Grupo Н/М 


Material Е,/еу 
C(diamante) 5,47 
SiC 3,00 
Si 1,12 
Ge 0,66 
Sn 9-0 
BN 7,5(аргох.) 
ВР 20 
GaN 3,36 
GaP 2,26 
GaAs 1,42 
InAs 0,36 


Fonte: S.A Schwartz, Semiconductors, theory and 
applications. In Kirk-Othmer encyclopedia of 
chemical technology, Vol, 21, pp. 720-816. Wiley- 
Interscience, New York (1991 el seg.). 
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Figura 10.16 A estrutura cúbica do dia- 
mante. 


Figura 10.17 А estrutura do grafite. Como 
indicado pelas linhas verticais, os anéis es- 
.. tão presentes em planos alternados, e não 
em planos adjacentes. 


maioria do germánio é obtida no processamento de minérios de zinco. O estanho é 
produzido pela redução do mineral cassiterita, 5пО,, com coque em um forno elétrico. 
O chumbo é obtido a partir de seus minérios de sulfetos, que são convertidos a óxido 
e reduzido pelo carbono em um alto forno. 


O carbono elementar é encontrado em mina como grafite e diamante; o silício elementar é 
recuperado de SiO, pela redução em arco carbono; o germânio, muito menos abundante, 
é encontrado em minérios de zinco. 


10.8 Diamante e grafite 


Diamante e grafite, as duas formas cristalinas do carbono elementar são notavelmente 
diferentes. O diamante efetivamente é um isolante elétrico; o grafite é um bom condu- 
tor. O diamante é a substância mais dura conhecida е consegientemente o melhor 
abrasivo; o grafite impuro (parcialmente oxidado) é escorregadio e frequentemente 
usado como lubrificante. Por causa de sua durabilidade, transparência e alto índice de 
refração, o diamante é uma das pedras preciosas mais apreciadas; o grafite é mole e 
preto com um lustro levemente metálico e não é nem durável nem particularmente 
atrativo. А origem dessas propriedades físicas amplamente diferentes podem estar lo- 
calizadas nas estruturas е nas ligações muito diferentes nesses dois polimorfos. 

No diamante, cada átomo de С forma ligações simples de comprimento de 1,54 А 
com quatro átomos de С adjacentes nos vértices de um tetraedro regular (Figura 
10.16). O resultado é uma estrutura rígida, covalente, tridimensional. Por outro lado, o 
grafite consiste do empilhamento de pilhas de camadas planares dentro da qual cada 
átomo de С tem três vizinhos mais próximos а 1,42 À (Figura 10.17). As ligações б en- 
tre os vizinhos dentro das lâminas são formadas a partir da sobreposição de híbridos 
sp”, е os orbitais р perpendiculares remanescentes sobrepõem para formar ligações л 
que estão deslocalizadas sobre o plano. Os planos estão amplamente separados um dos 
outros (a 3,35 À), o que indica que há forças mais fracas entre eles. Essas forças às ve- 
zes são, mas não muito apropriadamente, chamadas de “forças de van der Waals” (por- 
que na forma impura comum do grafite, o óxido de grafite, elas são fracas, como as 
forças intermoleculares), e conseglientemente a região entre os planos é chamada de 
lacuna de van der Waals. A pronta clivagem do grafite paralela aos planos de átomos 


(que é aumentada pela presença de impurezas) explica o uso como lubrificante sólido. , 


O diamante pode ser clivado, mas esta arte antiga requer perícias consideráveis, uma 
vez que as forças no cristal são mais simétricas. 

A conversão de diamante a grafite a temperatura e pressão ambiente é espontânea 
(А.С? = -2,90 kJ mol", mas não ocorre a uma velocidade observável sob condições 
ordinárias. O diamante é a fase mais densa; assim, ele é favorecido por pressões eleva- 
das, e grandes quantidades de diamante abrasivos são fabricados comercialmente por 
um processo a pressão elevada, temperatura elevada catalisada por metal d bloco d. O 
metal а (tipicamente níquel) dissolve o grafite a 1800 “С e 10 kbar, e a fase diamante 
menos solúvel cristaliza a partir desta. A síntese de diamantes da qualidade de jóias é 
possível, mas ainda não é econômica. 

Como a síntese do diamante a pressão elevada é onerosa е incômoda, um proces- 
so à pressão baixa seria altamente atrativo. De fato, sabe-se há longo tempo que cris- 
tais de diamante microscópicos misturados com grafite podem ser formados pela de- 
posição de átomos С sobre uma superfície quente na ausência de ar. Os átomos de С 
são produzidos pela pirólise do metano, e o hidrogênio atômico também produzido na 
pirólise apresenta um papel importante em favorecer o diamante e não o grafite. Uma 
propriedade do hidrogênio atômico é que ele reage mais rapidamente com o grafite do 
que com o diamante para produzir hidrocarbonetos voláteis; assim, o grafite indesejá- 
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19 J.C. Anderson е С.С. Hayman, Low-pressure metastable growth of diamond and 'diamond-like'phases. 
Science 241, 913 (1988). Ver também M.N. Geis e J.C. Angus, Thin diamond films. Scientific American 267 


(4), 64 (1992). 
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vel é retirado. Embora o processo não seja totalmente perfeito, filmes de diamante sin- 
tético são prontamente encontrados em aplicações, desde o endurecimento de superfi- 
cies a construção de dispositivos eletrônicos. 

A condutividade elétrica e muitas das propriedades químicas do grafite estão inti- 
mamente relacionadas à estrutura dessas ligações т deslocalizadas. Sua condutividade 
perpendicular aos planos é baixa (5 5 em” a 25 °С) e aumenta com o aumento da tem- 
peratura, significando que о grafite é um semicondutor naquela direção. A condutivi- 
dade elétrica é muito maior paralela aos planos (3 x 10° S cm”! а 25 °С), mas decresce 
à medida que a temperatura é aumentada. Esse comportamento indica condução metá- 
lica naquela direção." A anisotropia da condutividade é consistente com um modelo 
de onda simples, onde os elétrons móveis estão na banda x semipreenchida estenden- 
do sobre as lâminas. 

Uma сопѕедйёпсіа química do pequeno band gap é que o grafite pode servir co- 
mo doador de elétrons ou como receptor de elétrons para átomos e íons que penetram 
entre suas lâminas e originam um composto de intercalação. Então, átomos de K re- 
duzem о grafite doando seu elétron de valência aos orbitais vazios da banda т e os íons 
К" resultantes penetram entre as camadas. Os elétrons adicionados à banda são mó- 
veis, e deste modo o grafite com metais alcalinos intercalados possuem condutividade 
elétrica elevada. A estequiometria do composto depende da quantidade de potássio e 
das condições da reação. As estequiometrias diferentes estão associadas a uma série 
interessante de estruturas, onde o íon de metal alcalino pode ser inserido entre as ca- 
madas de carbono vizinhas, uma camada sim, uma camada não, е assim por diante (Fi- 
gura 10.18). 

Um exemplo de uma oxidação de grafite pela remoção de elétrons da banda x é a 
formação das substâncias chamadas de bissulfatos de grafite, pelo aquecimento do 
grafite com uma mistura de ácidos sulfúrico e nítrico. Nessa reação, elétrons são remo- 
vidos da banda r, e os íons HSO; penetram entre as lâminas para originar substâncias 
de fórmula aproximada (C,,)'SO,(OH) . Nesta reação de intercalação oxidativa, a re- 
moção de elétrons da banda x preenchida conduz a uma condutividade mais elevada 
do que a do grafite puro. Esse processo é análogo à formação de silício do tipo p pelos 
dopantes receptores de elétrons (Seção 3.15). 


O grafite consiste de lâminas de carbono bidimensionais empilhadas; agentes oxidantes ou 
agentes redutores podem ser intercalados entre essas lâminas com transferência concomi- 
tante de elétrons. 


(a) Agregados de carbono 


Agregados metálicos e não-metálicos são conhecidos há décadas, mas a descoberta do 
agregado C,, em forma de bola de futebol nos anos 80 criou grande excitação na co- 
munidade científica e na imprensa popular. Muito desse interesse indubitavelmente de- 
rivou do fato de que o carbono é um elemento comum e havia pouca probabilidade de 
serem encontradas estruturas novas de carbono molecular.” 

Quando um arco elétrico é fechado entre os eletrodos de carbono em uma atmos- 
fera inerte, uma quantidade grande de fuligem é formada junto com quantidades sig- 
nificativas de С, е quantidades muito menores de fulerenos” relacionados, como С, 
Cs € Сы. Os fulerenos podem ser dissolvidos em solvente de hidrocarboneto ou de hi- 
drocarboneto halogenado e separados por cromatografia em coluna de alumina. A es- 
trutura do С. foi determinada por cristalografia de raios X no estado sólido a tempe- 


1 Mais precisamente, o grafite é um semimetal naquela direção (Seção 3.14). 

% Uma série de artigos informativos da descoberta, estrutura e química de С,, e agregados de carbono re- 
lacionados aparece em Accounts Chem. Res. 25, 98 e seq. (1992). Ver também J. Baggott, Perfect symmetry. 
Oxford University Press (1994) е H. Addersley-Williams, The most beautiful molecule. Aurum Press, London 
(1995). 

З O nome fulereno (ou algumas vezes buckminsterfullereno) é aplicado a esses agregados de carbono por- 
que eles se assemelham a cúpulas geodésicas revisadas pelo arquiteto Buckminster Fuller. 
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Figura 10.18 Compostos de grafite potás- 
sio, mostrando dois tipos de alternância de 
átomos intercalados. 
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Figura 10.19 A estrutura cfc do К,С,,. 
Apenas um fragmento da célula unitária 
completa é mostrado. A célula global é cúbi- 
ca de face centrada. | 


Corrente 


1 
1 2 3 


- Diferença de potencial/V 
em relação a Fe*/Fe 


Figura 10.20 O voltamograma cíclico de 
Cs em tolueno a 25 “С. 


ratura ambiente e por difração de elétrons na fase gasosa.” A molécula consiste de 
anéis de carbono de cinco ou seis membros, e a simetria global é icosaédrica na fase 
gasosa (29), 

Os fulerenos reagem com os metais alcalinos para produzir sólidos que têm com- 
posições como K;C,o. А estrutura do K¿C¿ consiste de um arranjo cúbico de face cen- 
trada de agregados de С, onde os íons K* ocupam um sítio octaédrico e dois tetraédri- 
cos disponíveis por unidade de С, (Figura 10.19). O composto é um supercondutor 
abaixo de 18 К. 


(b) Complexos fulereno-metálicos 

Métodos razoavelmente eficientes de síntese de fulerenos foram desenvolvidos, e sua 
química redox e de coordenação está recebendo investigação séria. De acordo com a 
formação de fuleretos de metal alcalino descrito acima, С, sofre cinco etapas de redu- 
ção e de oxidação eletroquimicamente reversíveis em solventes não-aquosos (Figura 
10.20). Essas observações indicam que os fulerenos podem servir como eletrófilos ou 
nucleófilos quando ligam-se ao metal apropriado. 

Uma realização dessa expectativa é o ataque de complexos de fosfina de platina(0) 
rico em elétron no Co, produzindo compostos como (30), onde o átomo de Pt estende 
sobre um par de átomos de carbono na molécula de fulereno. Essa reação é análoga à 
adição de complexos de fosfina platina bem-conhecida através da ligação dupla dos al- 
cenos. Um análogo com os complexos de nº-benzenocromo bem-conhecido sugere 
que um átomo de metal pode coordenar uma face nf de Со mas esta expectativa não 
foi satisfeita. A falta de informação de complexos nº é atribuída à disposição dos orbi- 
tais СОрл radialmente а cada vértice do carbono (31). Essa orientação dos orbitais р 
resulta na sobreposição pobre com os orbitais d de um átomo de metal centrado acima 
de uma face nº da molécula. e 

Em contraste com a interação pobre de um anel de seis membros de fulereno com 
um centro metálico simples, um arranjo metálico maior, o agregado de trirutênio 
Ru;(CO),.. reage com Ceo, para formar Ru,(CO), sobre a sexta face de С.) e no proces- 
so três ligantes CO são deslocados (32). O triângulo relativamente grande dos três áto- 
mos metálicos fornece uma geometria favorável para a sobreposição com orbitais de 
carbono radialmente orientados.” : 

A química do С, não está limitada à sua interação com complexos metálicos ricos 
em elétrons. À reação com um eletrófilo e oxidante forte, OsO, em piridina, produz um 
complexo охо de ponte análogo aos adutos de OsO, com os alcenos (33). Esses exem- 
plos sugerem que há uma química de coordenação de fulereno extensa, sutil e ainda 
não explorada. 


30 [PPPh,)>(Ceo)] 31 
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“ S.Lu, Y. Lu, М.М. Kappes, e J.A. Ibers, Science 254, 408 (1991); K. Hedberg, L. Hedberg, D.S. Gethune, С.5. 
Brown, e D.R. Dorn, Science 254, 410 (1991). 
1 H.-F, Hsu e J.R. Shapley, J. Am. Chem. Soc. 118, 9192 (1993). 


Os fulerenos poliédricos sofrem redução polieletrônica reversível e formam complexos com 
compostos organometálicos de metal de сот OsO,. 


(c) A química do nanotubo de carbono 


Seguindo a descoberta dos fulerenos, os nanotubos de carbono foram identificados. 
Essas formas de carbono tubulares novas são sintetizadas fechando um arco elétrico 
entre eletrodos de carbono em um gás inerte. Uma outra grande descoberta é а pre- 
paração dos nanotubos de BN isoeletrônicos.” 

Às primeiras amostras de carbono consistiram de tubos com paredes concêntricas 
múltiplas formadas por anéis de С, interconectados; os terminais do tubos eram fecha- 
dos (Figura 10.21). Mais recentemente, tubos de paredes únicas foram observados. 
Quando aquecidos ao ar na presença de chumbo ou de bismuto, os termináis féchados 
são abertos e o metal é sugado) no interior do nanotubo, entretanto, nenhuma reação 
ocorre quando os tubos são aquecidos com chumbo ou bismuto na ausência de ar. Apa- 
rentemente, о oxigênio ataca seletivamente os terminais do tubo e sua abertura é segui- 
da pela entrada do metal. 


Figura 10.21 Um nanotubo de carbono de paredes múltiplas com terminais fechados. (PJE 
Harris, Microscopy and Analysis, Sept., 13 (1994).) 


O tratamento dos nanotubos fechados com ácido nítrico em refluxo seguido de aqueci- 


“mento а 900 °C abre os tubos mais seletivamente. 18 Os tubos tratados desta maneira for- 


mam uma variedade ampla de sais, incluindo AgNO, е AuCl,, de soluções aquosas con- 
centradas. O metal é depositado no interior dos tubos quando esses materiais são aque- 
cidos a temperaturas onde os sais decompõem-se. Uma variedade de compostos orga- 
nometálicos, tal como Со(С;Н,),, também foram introduzidos nos tubos abertos. р 

A microscopia eletrônica de alta resolução é uma ferramenta essencial para caracteri- 
zar esses materiais: por exemplo, a Figura 10.22 mostra uma micrografia eletrônica de 
Sm,O, depositada em um nanotubo de carbono. Nesse exemplo, o nanotubo aberto foi 
tratado com uma solução de nitrato de samário(IID) e o material foi aquecido a 500°C. 
Diferente dos sais de metais nobres, o tratamento de aquecimento não conduziu à re- 
dução do samário; assim, o material dentro do nanotubo é Sm,O.. 


Os terminais fechados dos nanotubos de carbono podem ser abertos pela oxidação par- 
cial. Os nanotubos abertos absorvem soluções de sais metálicos ou de compostos 
organometálicos. 


(Pr rr rr rr rr rr rr rr LOOSE ее ее6ө00000%60М0.66660066Ы..Цы0ЫЫЫЫ6Ы..ЫЫЫыб O ән. 


Із е lijima, Nature 345, 55 (1991); 5. lijima, T. Ichihashi, e Y. Ando, Nature356, 776 (1992). 

7 Е.М. Hamilton, S.E. Dolan, C,M, Mann, Н.О. Colijn, С.А. McDonald, e S.G. Shore, Science 260, 659 
(1993). 

1% R.M. Lago, S.C. Tsang. K.L. Lu, Y.K. Chen, e M.L.H. Green, Chem. Commun. 1355 (1995). 

9) Соок, J. Sloan, e M.L.H. Green, Chem. and Industry 600 (1996). 
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Figura 10.22 Micrografia eletrônica do óxi- 
do de samário(!!l) dentro de um nonotubo de 
carbono. (J. Cook, J. Sloan, e M.L.H. Green, 
Chem. іп Industry, 600 (1996).) 
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Figura 10.23 Uma estrutura proposta para 
a fuligem resultante do fechamento ітрейеі- 
to de uma rede de átomos de С curvada. Es- 
truturas semelhantes ao grafite foram pro- 
postas. 


Agregados de carbono poliédricos e tubos de carbono são conhecidos e sua quimica está 
sendo desenvolvida: tubos de BN isoeletrônicos foram preparados. 


(d) Carbono parcialmente cristalino 


Há muitas formas de carbono que possuem um grau de cristalinidade baixo. Esses ma- 
teriais parcialmente cristalinos possuem importância comercial considerável, eles in- 
cluem o negro de funo, o carbono ativado e as fibras de cabono. Pelo fato de os mo- 
nocristais adequados para a análise completa de raios X desses materiais não estarem 
disponíveis, suas estruturas são incertas. Entretanto, essa informação sugere que suas 
estruturas são similares à do grafite, mas o grau de cristalinidade e as formas das par- 
tículas diferem. 

O “negro de fumo” é uma forma muito finamente dividida. Ela é preparada (em 
escala que excede 8 x 10” kg anualmente) pela combustão de hidrocarbonetos sob con- 
dições deficientes de oxigênio. Pilhas planares, iguais à do grafite, e bolas de polica- 
madas, remanescentes dos fulerenos, foram propostas para sua estrutura (Figura 
10.23). O negro de fumo é usado em grande escala como pigmento, em tinta de im- 
pressora (como nesta página), e como enchimento em artigos de borracha, incluindo 
pneus de automóveis. onde ele melhora grandemente a força е a resistência da borra- 
cha e ajuda a protegê-la da degradação pela luz solar. 

O “carbono ativado” é preparado a partir da pirólise controlada de material orgá- 
nico, incluindo casca de coco. Ele possui uma alta área superfície (em alguns casos, 
excedendo 1000 по”), que surge do tamanho de partícula pequeno. Deste modo, é 
um absorvente para moléculas muito eficiente, incluindo poluentes orgânicos da água 
de beber, gases nocivos no ar, e impurezas de misturas de reação. Há evidência que as 
partes da superfície definidas pelos vértices das lâminas hexagonais são cobertas com 
produtos de oxidação. incluindo grupos carboxílicos e hidroxílicos (34). Essa estrutu- 
ra pode explicar parte de sua atividade de superfície. 

As fibras de carbono podem ser preparadas pela pirólise controlada de fibras as- 
fálticas ou fibras sintéticas e são incorporadas em uma variedade de produtos plásticos 
de alta resistência, como raquetes de tênis e componentes de aeronaves. Sua estrutura 
exibe uma semelhança com a do grafite, mas no lugar das lâminas estendidas as cama- 
das consistem de tiras paralelas ao eixo da fibra. As ligações nos planos fortes (que se 
assemelham àquelas do grafite) fornecem à fibra sua alta força de tensão. 


O carbono amorfo e parcialmente cristalino, em forma de pequenas partículas, é usado ет 
grande escala como adsorvente e como agente fortalecedor da borracha; as fibras de car- 
bono garantem resistência aos materiais poliméricos. 
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Exemplo 10.7 Comparando a ligação no diamante e no boro 


Cada átomo de B no boro elementar está ligado a cinco outros átomos de B, mas cada 
átomo C no diamante está ligado a quatro vizinhos mais próximos. Encontre uma ex- 
plicação para esta diferença. 


Resposta: Os átomos de B e de С possuem quatro orbitais disponíveis para a ligação 
(um s e três p). Entretanto, um átomo С possui quatro elétrons de valência, um para ca- 
da orbital, e deste modo ele pode usar todos os seus elétrons е orbitais, formando liga- 
ções 2с,2е com os quatro átomos de С vizinhos. Em contraste, В tem um elétron a me- 
nos; deste modo, para usar todos os seus orbitais, ele forma ligações 3c,2e. A formação 
dessas ligações de três centros traz um outro átomo de B para a distância de ligação. 
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Tabela 10.7 Propriedades dos tetralometanos 


CF, CCI, CBr, СІ, 
ріс -187 -23 90 171 dec 
р.е.^С -128 77 190 sub 
А7) mol”) -879(6) —65,2(1) +47,7(5) >0 


dec = decompõe; sub = sublima. 


10.9 Compostos de carbono com os elementos eletronegativos 


O carbono possui uma grande afinidade com os elementos altamente eletronegativos, 
tais como O e F, com os quais forma muitos compostos importantes. Por exemplo, CO, 
é essencial para a vida da planta, e compostos de carbono e flúor são usados ampla- 
mente nos produtos de consumo, na indústria, e no laboratório. Do ponto de vista de 
um químico sintético, muitos dos compostos com os halogênios e os calcogênios mais 
pesados são materiais de partida importantes para a síntese de outros compostos. 


(a) Haletos 


Os tetralometanos. os halocarbonetos mais simples, variam do CF, altamente estável e 
volátil ao sólido Cl, termicamente instável (Tabela 10.7), Esses tetralometanos e os al- 
canos análogos, parcialmente halogenados, fornecem uma rota para uma variedade 
imensa de derivados. principalmente pelo deslocamento nucleofílico de um ou mais 
átomos de halogênio. Algumas reações úteis e interessantes sob uma perspectiva inor- 
gânica estão esboçadas no Esquema 10.2. Observe em particular as reações que for- 
mam ligações metal-carbono, que acontecem por deslocamento completo do halogê- 
nio ou pela adição oxidativa. Ав velocidades de deslocamento nucleofílico aumentam 
grandemente do flúor ao iodo, e encontram-se na ordem F < Cl< Вг < I. Todos os te- 
tralometanos são termodinamicamente instáveis em relação à hidrólise: 


CX, (Lou g) + 2Н.О() ——›СО.(в) + 4НХ(ад) 


[Co(ON); (CH 1% [Ре( п°-С,Н,)(СО) ¿(CH q)” 
+ [Co(CN)s!] +! ; 


Esquema 10.2 Algumas reações características das ligações carbono-halogênio (X = halogênio). 


388 


QUÍMICA INORGÂNICA 


Entretanto, а velocidade para as ligações C—F é extremamente lenta, e os polímeros 
fluorocarbonos. como poli(tetrafluoroetileno) (isto é, Teflon) ou fluoroclorocarbono, 
são altamente resistentes à água. Os halocarbonos podem ser reduzidos pelos agentes 
redutores fortes. como os metais alcalinos. Por exemplo, a reação do tetracloreto de 
carbono com o sódio é altamente exergônica: 


ССІ) + 4Naisr ——4NaCl(s) + C(s) 46%--249 kJ mol! 


Essa reação pode vcorrer com violência explosiva com ССІ, e outros polialocarbonos; 
assim, metais alcalinos como sódio nunca devem ser usados para secá-los. Reações 
análogas ocorrem na superfície do poli(tetrafluoroetileno) quando ele é exposto aos 
metais alcalinos ou compostos organometálicos fortemente redutores. Os fluorocarbo- 
nos, junto com outras moléculas contendo flúor. exibem propriedades muito interes- 
santes, tais como volatilidade elevada e forte afinidade por elétrons (Seção 12.7). ` 

Os haletos de carbonilas (Tabela 10.8) são moléculas planares e intermediários 
químicos úteis. O mais simples desses compostos (ОССІ,, o fosgeno, (35)) é um gás 
altamente tóxico. Ele é preparado em grande escala pela reação do cloro com o monó- 
xido de carbono: 


co + cl, == у cico 


A utilidade do fosgeno encontra-se na facilidade do deslocamento nucleofílico do clo- 
ro para produzir compostos carbonílicos e isocianatos (Esquema 10.3). O fato de a hi- 
drólise conduzir 20 dióxido de carbono e cloreto de hidrogênio, e não ao ácido carbô- 
nico, (НО),СО, pode estar associado à instabilidade do último. 


Os nucleófilos deslocam halogênios nas ligações carbono-halogênio; os nucleófilos orga- 
nometálicos prečuzem ligações М-С novas; as misturas de polialocarbonos e metais al- 
calinos oferecen: perigo de explosão. : 


Tabela 10.8 Propriscades dos haletos de carbonila 


СОЕ, сос!, COBr, 
рЇ/°С -114 -128 
р.е.°С -83 8 65 
462 (к) mol”) -619(0) -205(9) -111(0) 


(b) Compostos de oxigênio е de enxofre 
Os dois óxidos familiares de carbono, CO e СО,, já foram mencionados em vários 
contextos; entre eles, o óxido menos conhecido é o subóxido de carbono, 
О--С--С--С--О. Dados físicos dos três compostos estão resumidos na Tabela 10.9. 
Observe que o comprimento de ligação no monóxido de carbono é curto e a constante 
de força alta; ambas as características estão de acordo com o fato de ele possuir uma 
ligação tripla, como na estrutura de Lewis :С==0:. 

Os usos do CO incluem a redução dos óxidos metálicos em alto forno (Seção 6.1) 
e a reação de deslocamento (Seção 8.3) para a produção de H,: 


CO(g) + H,0O(z, — CO (g) + H(g) 


No Capítulo 17, vamos tratar da catálise e descreveremos a conversão do monóxido de 
carbono a metanol. ácido acético e aldeídos. A molécula CO possui basicidade de 
Bronsted muito baixa e acidez de Lewis desprezível para doadores de pares de elétrons 
neutros. Entretanto. além desta acidez de Lewis fraca, CO é atacado por bases de Le- 
wis fortes a pressão elevada e temperaturas um pouco altas. Então, a reação com hidró- 
xido produz o íon formiato, НСО; 


CO(g) + OH (2) — HCO;(a) 
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Esquema 10.3 Reações características de Cl,CO. 


Similarmente, a reação com íons metoxi (СН;О”) produz o íon acetato, СН;СО;. 

O monóxido de carbono é um ligante excelente para os átomos metálicos em esta- 
dos de oxidação baixos (Capítulo 16). Sua toxidade bem-conhecida é um exemplo des- 
se comportamento, para isto liga-se ao átomo de Fe na hemoglobina, excluindo o O,, 
e a vítima sente-se sufocada. Um ponto interessante é que H,BCO pode ser preparado 
a partir de B,H,e СО pressões elevadas, em um raro exemplo da coordenação de CO 
a um ácido de Lewis simples. Um complexo de estabilidade similar não é formado pe- 
lo BF,; sua observação é compatível com a classificação do BH, como um ácido mole 
e BF, como um ácido duro. 

O dióxido de carbono mostra um número de diferenças sutis mas significativas do 
monóxido de carbono. A ligação CO é mais longa e as constantes de força de estira- 
mento menores em СО. do que em CO, consistente com as ligações em CO, sendo du- 
pla em vez de tripla. O dióxido de carbono é apenas um fraco ácido de Lewis. Por 
exemplo, somente uma pequena fração de moléculas são complexadas com água para 
formar H,CO, em solução aquosa ácida (Seção 5.4) mas, em pH maiores, OH coor- 
dena-se ao átomo de С, formando o íon hidrogenocarbonato (bicarbonato), HCO}. 

O dióxido de carbono é uma das várias moléculas poliatômicas envolvidas no efei- 
to estufa. Efeito este em que uma molécula poliatômica na atmosfera permite a passa- 
gem de luz visível mas. por causa de suas absorções vibracionais no infravermelho, 
bloqueia a radiação imediata de calor da Terra. Há uma forte evidência para um au- 
mento significativo no CO, atmosférico, desde a industrialização da sociedade. No 
passado, a natureza conseguiu estabilizar a concentração de CO, atmosférico, em par- 
te pela precipitação de carbonato de cálcio nos oceanos profundos, mas parece que a 
velocidade de difusão do CO, para o interior de águas profundas agora é muito lenta 


Tabela 10.9 Propriedades de alguns óxidos de carbono - 


Óxido pc рес v(CO)/cm” k(CON(N іт”) Comprimento 
de ligagáo/A 
cc co 

co -199 115 2145 1860” 1,13 

осо -78* 2349, 1318 1550 1,16 

ОСССО -111 7 2200, 2290 1,28 1,16 


"Sublima; a 5 atm, CO, funde a -57 °С 
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NH, 


NH, 


36 [Co(NH,)s(CO5)]* 


para compensar o aumento da afluência de CO, na atmosfera.” Embora haja evidên- 
cia convincente para o aumento da concentração dos gases de estufa CO,, CH,, N¿O e 
clorofluorocarbono, não está claro se eles estão tendo um impacto nas temperaturas 
globais. A dificuldade com o detector do efeito estufa é associada com as variações 
grandes naturais а curto prazo е a longo prazo na temperatura, que pode mascarar os 
efeitos dos gases de estufa.” 

As propriedades químicas principais do CO, estão resumidas no Esquema 10.4, 
Essas propriedades estão baseadas em sua acidez de Lewis moderada para doadores 
duros, como na formação de íons CO; em solução fortemente básica. A capacidade do 
CO, em formar pedra calcária e assim moderar a concentração atmosférica de CO, foi 
mencionada acima. Similarmente, os complexos de carbonato de metais podem ser 
formados onde CO; é um ligante (36). Esses complexos frequentemente são interme- 
diários úteis, porque o Co; pode ser deslocado em solução ácida para produzir com- 
plexos que são difíceis de preparar: 


[Co(NH,) (COI + 2HF —— [Co(NH),F]'* + CO, + H,O +F 


Os complexos de carbonato podem ser monodentados, como mostrado acima, ou 
bidentados; neste último caso o íon соғ possui um ángulo de mordida pequeno. 

Sob uma perspectiva económica, uma reação importante é CO, com amônia para 
produzir carbonato de amônio. (NH,),CO,, que a temperaturas elevadas é diretamente 


оо 


9 — 


Esquema 10.4 Reações características de CO,. 


, 
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22 C, Baird, Enviromental chemistry. W.H. Freeman et Co, New York (1995). 
2' Н.В. Gray, J.D. Simon, e W. Trogler, Braving the elements. University Science Books, Mill Valley (1995). 


convertido a uréia. CONH).. um fertilizante útil, suplemento alimentício para gado, 
e intermediário químico. Na química orgánica, uma reação sintética comum é aquela 
entre CO, e reagentes carbânio para produzir ácidos carboxílicos. 

Complexos metálicos de CO, são conhecidos (37), mas eles são raros e menos im- 
portantes do que as carbonilas metálicas. Em sua interação com um estado de oxida- 
ção baixo, centro metálico rico em elétron, a molécula de CO, neutra atua como um 
ácido de Lewis e a ligação é dominada pela doação de elétron do átomo metálico ao 
orbital antiligante л do CO.. 

Os análogos de enxofre do monóxido de carbono e do dióxido de carbono, CS e 
CS,, são conhecidos. O primeiro é uma molécula transiente instável e o último é en- 
dergônico (Д6? = +65 К] mol», Alguns complexos de CS (38) e de CS, (39) existem, 
e suas estruturas são similares àquelas formadas pelo CO e pelo CO,. Em solução 
aquosa básica, CS, sofre hidrólise e produz uma mistura de fons carbonato, CO; e de 
íons tritiocarbonato, С5;. 
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Exemplo 10.8 Propondo uma sintese que usa as reações de 
monóxido de carbono 

Proponha uma síntese de СН; “СО; que usa “CO, um material de partida primário pa- 
ra muitos compostos marcados de carbono 13. 


Resposta: Primeiro observamos que CO, prontamente é atacado por nucleófilos for- 
tes, como LiCH,, para produzir íons acetato. Deste modo, um procedimento apro- 
priado seria oxidar “CO a "СО, e então reagir o último com LiCH,. Um agente oxi- 
dante forte como MnO, sólido pode ser usado na primeira etapa, para evitar o pro- 
blema de excesso de O, na oxidação direta. 


"CO(g) + 200,5) —Í> “COg) + Ма,0;6) 
4'CO(g) + Li,(CH,).(e) - 4LIFCH;PCO, (et) 


onde et significa solucáo em éter. 


Teste seus conhecimentos 10. 8 Proponha і uma síntese de D“CO; 
partindo de “Co. | 
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CO é um agente redusor-chave na produção de ferro e um ligante comum na química do 
metal d. O gás de estufa CO, é o produto da combustão de combustíveis, e é muito menos 
importante como um ligante; ele é o anidrido do ácido carbônico. 


(c) Compostos com nitrogênio 
O cianeto de hidrogênio. HCN, é produzido em grandes quantidades pela combinação 
catalítica a temperatura elevada do metano e a da amônia, e é usado como um interme- 
diário na síntese dos polímeros comuns, tais como poli(metil metaacrilato) e poliacri- 
lonitrila. Ele é altamente volátil (p.e. 26 °C) e, como fon СМ, altamente venenoso. Em 
alguns aspectos a toxicidade do fon CN” é similar àquela da molécula isoeletrónica, 
porque ambos formam complexos com moléculas de porfirina de ferro. Entretanto, en- 
quanto que CO se prende ao Fe na hemoglobina e causa inanigáo de oxigênio, СМ tem 
‚ uma afinidade elevada para о Fe no citocromo-c е bloqueia а transferência de elétron. 
Ao contrário do ligante neutro CO, o fon CN carregado negativamente é uma ba- 
se de Brgnsted forte (рКа = 9,4) e um receptor л, ácido de Lewis, muito mais pobre. 
Deste modo, sua química de coordenação está associada principalmente a íons metáli- 
cos em estados de oxidação positivos, como com Fe” no complexo hexacianoferrato 
(ID, [Fe(CN 


CN forma complexos com muitos íons de metal а; sua coordenação ао ferro em biomolé- 
culas, como citrocromo-c, explica sua toxicidade elevada, 


37 [МІРА ))/С0,) 


R,P Ta 
37 2 ERE: 
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Figura 10.25 Ет КС», um composto de in- 
tercalação de grafite, os átomos de potássio 
encontram-se em arranjo simétrico entre as 
lâminas. (Ver Figura 10.18 para uma vista 
paralela às lâminas). 


10.10 Carbetos 


E útil classificar os numerosos compostos binários de carbono com metais e metalói- 
des, os carbetos, em três categorias principais: 


1 Carbetos salinos. que são sólidos altamente iônicos. Esses compostos são 
formados pelos elementos dos Grupos 1 e 2 e pelo alumínio. 

2 Carbetos metálicos. que possuem uma condutividade e brilho metálico. Esses 
compostos são formados pelos elementos do bloco d. 

3 Carbetos metalóides. que são sólidos covalentes duros, formados pelo boro е 
pelo silício. 


A Figura 10.24 resume a distribuição dos carbetos na tabela periódica; inclui-se 
compostos moleculares binários de carbono com elementos eletronegativos, que não 
são comumente tratados como carbetos. Esta classificação é útil para correlacionar 
propriedades químicas e físicas. mas (como sempre na química inorgânica) os limites 
são algumas vezes indistintos. 


А [51 |P] |е 


La [Ce | Pr № Рт Sm | Eu ба Т ру Ho. Er Ти (Үр ¡Lu 


БЕЗ (ano Metálico ШІ Molecular ШЕЛ. 


Figura 10.24 А distribuição de carbetos na tabela periódica. Os compostos moleculares de car- 
bono estão incluídos, mas não são carbetos. 


(a) Carbetos salinos 


Os carbetos salinos dos metais dos Grupos 1 e 2 podem ser divididos em três catego- 
rias: compostos de intercalação do grafite, tal como КС,, dicarbetos (ou “acetile- 
tos”), que contêm o ânion Су, e metiletos, que contêm formalmente о ӛпіоп С”, 

Os compostos de intercalação do grafite são formados pelos metais do Grupo 1. 
Eles são formados por um processo redox e, especificamente, pela reação do grafite 
com vapor de metal alcalino ou com solução de metal-amônia. Por exemplo, o conta- 
to entre o grafite е o vapor de potássio em um tubo selado a 300 °С conduz à formação 
de KC,, onde os íons de metal alcalino encontram-se em um arranjo ordenado entre as 
lâminas de grafite (Figura 10.25). Uma série de compostos de intercalação de grafite- 
metal alcalino podem ser preparados com razões diferentes de metal:carbono, incluin- 
do KC, e KC ys. 

Os dicarbetos são formados por uma ampla gama de metais eletropositivos, in- 
cluindo aqueles dos Grupos 1 e 2 e os lantanídeos. O íon c} tem uma distância C—C 
muito curta em alguns dicarbetos (por exemplo, 1,19 À em CaC,), que é compatível 


Е 


com ele, possuindo um íon [C=C] triplamente ligado isoeletrônico com [C==NJ e 
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N==N. Alguns dicarbetos possuem uma estrutura relacionada ao sal-gema, mas a subs- 
tituição do íon CI” esférico pelo íon [C==C]” alongado conduz a uma elongação do 
cristal ao longo de um eixo. г uma simetria resultante tetragonal (Figura 10.26). A li- 
gação C—C é significantemente mais longa nos dicarbetos de lantanídeo, que sugere 
que para eles a estrutura mplamente ligada não é uma boa aproximação. 

Os carbetos tal como Be.C e А1,С, estão na fronteira entre os salinos e os metalói- 
des, е o íon de С isolado é formalmente С“. A existência de ligação direcional ao áto- 
mo de С em carbetos (distinio do caráter não-direcional esperado da ligação puramen- 
te iônica) é indicada pelas estruturas cristalinas dos metiletos, que não são esperados 
para um empacotamento simples de íons esféricos. 

As rotas sintéticas principais para os carbetos salinos e acetiletos dos Grupos 1 e 
2 são muito diretas: 


1 Reação direta dos elementos a temperaturas elevadas: 
2000" 
Сай) + 2C(s) LES СС.) 
A formação dos compostos de intercalação do grafite é um outro exemplo de uma rea- 
ção direta, mas é realizada 2 temperaturas muito mais baixas. A reação de intercalação 
é muito mais fácil, porque nenhuma das ligações covalentes C—C são quebradas 
quando um íon desliza as camadas do grafite. 


2 Reação de um óxido me:álico e carbono à temperatura elevada: 
2200: қы 
Сао() + 3C(s) LES Cac.) + COC) 
O carbeto de cálcio bruto é preparado em fornos de arco elétrico por esse método. O 
carbono serve tanto como 2gente redutor para remover o oxigênio quanto como uma 
fonte de carbono para formar o carbeto. 


3 Reação de acetileno com uma solução de metal-amónia: 
2Na(am) + CH (g) —— Na.C.(s) + Hg) 


Essa reação ocorre sob condições moderadas e deixa intacta as ligações carbono-car- 
bono do material de partida. Como a molécula de etino é um ácido de Brgnsted muito 
fraco, a reação pode ser considerada como uma reação redox entre um metal altamen- 
te ativo e um ácido fraco, para produzir H, (com H o agente oxidante) e o dicarbeto 
metálico. 

Os carbetos salinos possuem densidade eletrônica elevada sobre o carbono; assim, 
eles são prontamente oxidados e protonados. Por exemplo, о carbeto de cálcio reage 
com o ácido fraco água рага produzir etino: 


Сас, (з) + 2H,0() ->С«ОН),) + HC=CH(g) 


Essa reação é prontamente entendida como a transferência de um próton de um ácido 
de Brgnsted (Н,О) para a base conjugada (С) de um ácido mais fraco (НС==СН). Si- 
milarmente, a hidrólise controlada ou a oxidação do composto de intercalação do gra- 
fite KC, restabelece o grafite e produz um hidróxido ou um óxido do metal: 


2КС,(8) + 2H,0(g) —— 16 Clgrafite) + 2KOH(s) + Н,(2) 


Compostos de metal-carboro de metais altamente eletropositivos são salinos; aqueles dos 
metais do bloco d quase sempre são mecanicamente duros e bons condutores elétricos; 
carbetos de não-metais são mecanicamente duros e semicondutores. 


(b) Carbetos metálicos І 

A maioria dos carbetos metálicos são formados pelos metais do bloco d. Algumas ve- 
zes eles são referidos como carbetos intersticiais, porque suas estruturas freqüente- 
mente estão relacionadas àquelas dos metais pela inserção de átomos de С em buracos 
octaédricos. Entretanto, sua nomenclatura passa a impressão errónea de que os carbe- 


Figura 10.26 A estrutura do carbeto de 
cálcio. Observe que essa estrutura exibe 
uma similaridade com a estrutura do sal-ge- 
ma. Como o CY não é esférico, a célula é 
alongada ао longo de um eixo. Deste modo 
esse crista! é tetragonal em vez de cúbico. 
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tos metálicos náo sáo compostos legítimos. De fato, a dureza e outras propriedades dos 
carbetos metálicos demonstram que a ligação forte metal-carbono está presente neles. 
Alguns desses carbetos são materiais economicamente úteis. O carbeto de tungstênio 
(WC), por exemplo, é utilizado para ferramentas de corte e aparelhos de pressão ele- 
vada, tal como aquele usado para produzir diamante. A cementita, Fe,C, é o constituin- 
te principal do aço e do ferro fundido. 

Os carbetos metálicos de composição MC possuem um arranjo cfc ou ech de áto- 
mos metálicos com os átomos de С nos buracos octaédricos. O arranjo cfc resulta em 
uma estrutura de sal-gema (Figura 2.10). Os átomos де С nos carbetos de composição 
M,C ocupam somente metade dos buracos octaédricos entre os átomos metálicos de 
empacotamento fechado. Um átomo de С em um buraco octaédrico formalmente está 
hipercoordenado, porque está rodeado por seis átomos metálicos. Entretanto, a ligação 
pode ser expressa em termos dos orbitais moleculares deslocalizados formados a par- 
tir dos orbitais C2s e C2p e dos orbitais d (e talvez outros orbitais de valência) dos áto- 
mos metálicos que o rodeiam. e particularmente não há mistério sobre sua ligação. 

Empiricamente foi constatado que a formação de compostos simples, onde o áto- 
mo de С reside em um buraco octaédrico de uma estrutura com empacotamento com- 
pacto, ocorre quando г/т, < 0.59, onde ғ. é o raio covalente de С ег, é о raio metá- 
lico de М. Essa relação, que é conhecida como regra de Hágg, também se aplica aos 
compostos metálicos contendo nitrogênio e oxigênio. 


Os carbetos de metal d quase sempre são materiais duros com o átomo de carbono rodea- 
do octaedricamente pelos átomos metálicos. ` 


10.11 Silício e germânio 
O band gap e a condutividade do silício são ideais para muitas aplicações dos semi- 
condutores. Entretanto, o germânio foi o primeiro material amplamente utilizado na 
construção de transistores, porque foi mais fácil purificá-lo do que ao silício. Quando 
métodos para purificar o silício foram desenvolvidos nos anos 60, o germânio perdeu 
muito prestígio na construção de semicondutores. 

O método principal de sintetizar silício de grau semicondutor é reduzir o tetraclo- 
reto de silício de alta pureza com hidrogênio: | 


SiICL(g) + 2H (2) ——> Si(s) + 4HCK(g) 
O material semicondutor usado para células solares em calculadoras é chamado “silí- 
cio amorfo”, mas ele é considerado mesmo um hidreto de silício sólido SiH, (x < 0,5; 
Seção 8.12). 


O silício elementar e, em menor extensão, o germânio são produzidos para utilização na 
construção de dispositivos semicondutores. 


10.12 Compostos de silício com elementos eletronegativos 
Alguns dos compostos mais importantes de silício e de germânio contêm os halogê- 
nios eletronegativos, oxigênio e nitrogênio. Os óxidos são em grande número e mere- 
cem sua seção própria. Nesta seção, consideramos os haletos e os nitretos. 


(a) Compostos com halogênios 

A gama completa de tetraletos é conhecida para o silício e o germânio; todos eles são 
compostos moleculares voláteis. Descendo no grupo, o germânio mostra sinais de um 
efeito de par inerte no qual ele também forma di-haletos não-voláteis. Entre os tetrale- 
tos de silício, o mais importante é o tetracloreto, que é preparado pela reação direta dos 
elementos: 4 


Si(s) + 2CL(g) —> 5161,01) 
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Os haletos de silício e de germânio são ácidos de Lewis moderados. Eles exibem esse 
comportamento quando adicionam-se a um ou dois ligantes para produzir complexos 
penta ou hexacoordenados: 


SiF(e) + 2F (ag) — [SiF (ag) 
GeCI()) + N=CCH,(1) —> CL,GeN== CCH (8) 


A hidrólise dos tetraletos de silício e de germânio é rápida e ela é representada esque- 
maticamente como segue: 


MX,+2H,0 ——> MX OH), — MO, + 4HX 


Os tetraletos de carbono correspondentes são cineticamente mais resistentes à hidróli- 
se por causa da falta de acesso ao átomo de С estericamente encoberto para formar um 
aquo-complexo intermediário. 

As reações de substituição dos halosilanos foram estudadas extensivamente. As 
reações são mais fáceis do que para os análogos de carbono, porque um átomo de Si 
pode prontamente expandir sua esfera de coordenação para acomodar o nucleófilo que 
entra. A estereoquímica dessas reações de substituição ” indica que um intermediário 
pentacoordenado é formado com os substituintes mais eletronegativos adotando a po- 
sição axial. Além disso, os substituintes deixam a posição axial. O fon H` é um grupo 
abandonador pobre, e os grupos alquilas são até mais pobres: 


R? ЖКУ Е 5 
2 
| ма” RÉU - | 
: ВЪВ 2 -H 
Si Es б--Н => R Si H > Si 
2. 
і 4 Ун R” | RU Nos в!” S gs 
R д“ А R 


. . 4 . р д 
Observe que, nestes exemplos, o substituinte К substitui Н com retenção de confi- 
guração. 
Pelo fato de o silício poder formar estados de transição hipervalentes, ao passo que o car- 
bono não pode, as reações de substituição dos haletos de silício são mais fáceis do que 
aquelas dos haletos de carbono. | | 


(b) Compostos com nitrogênio 
A reação direta de silício e nitrogênio gasoso a temperaturas elevadas produz Si,N,. 
Essa substância é muito dura e inerte, e pode ser usada em materiais cerâmicos a tem- 
peratura elevada. A pesquisa atual industrial projeta-se no uso de compostos de nitro- 
gênio-organosilício adequados que podem sofrer pirólise para produzir fibras de nitre- 
to de silício e outras formas. Quando 510, é aquecido com carbono, CO é liberado е 
forma-se carbeto de silício, SiC. Esse material muito duro é usado amplamente como 
abrasivo carborundum. 

A trisililamina, (H,Si)¿N, o análogo de silício da trimetilamina, tem basicidade 
muito baixa. Ela possui uma estrutura planar, ou é instável, com uma barreira muito 
baixa para inversão. 


O nitreto de silício e o carbeto de silício são sólidos duros; as silil-aminas são bases mais 
fracas do que seus análogos de carbono. 


10.13 Compostos de silício-oxigênio estendidos 


A afinidade elevada do silício pelo oxigênio explica a existência de um grande arran- 
р 8 

jo de minerais de silicatos е de compostos sintéticos de silício-oxigênio, que são im- 

portantes na mineralogia, nos processos industriais, e no laboratório. Com exceção das 
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% R.R. Holmes, Sterochemistry of nucleophilic substitution at tetracoordinate silicon. Chem. Rev. 90, 17 
(1990). 
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raras fases a temperaturas elevadas, as estruturas dos silicatos estão confinadas ao Si 
tetragonal tetracoordenado. As estruturas complicadas dos silicatos são mais fáceis de 
compreender se a unidade SiO, é desenhada como um tetraedro, com o átomo Si no 
centro e os átomos O nos vértices. А representação simplificada apresenta a unidade 
SiO, como um tetraedro simples com os átomos omitidos. Em geral, esses tetraedros 
compartilham os vértices e (muito mais raramente) arestas e faces. Cada átomo termi- 
nal de O contribui com —1 рага a carga da unidade SiO,, mas cada átomo O comparti- 
lhado contribui com zero. Então. о ortossilicato é [810] (40), o dissilicato é [0,510. 


-SiO,]* (41), e a unidade 510. da sílica não possui carga resultante, porque todos os 


átomos de O estão compartilhados. 

Com os princípios do balanço de carga em mente, fica claro que uma cadeia infi- 
nita simples ou um anel de unidades de SiO,, que possui dois átomos de O comparti- 
lhados рага cada átomo de Si. terá a fórmula e a carga [(SiO,)”],. Um exemplo de um 
composto contendo tais íons de metassilicato cíclico é o mineral berilo, Be,ALSiçO y, 
que contém o íon (51,0, OA (42), 0 berilo é a fonte principal de berílio. A pedra pre- 
ciosa esmeralda é ж onde íons Cr” são substituídos por alguns íons АР" Um me- 
tassilicato em cadeia está presente no mineral jadeíta, NaAl(SiO,), (43), um dos dois 
minerais diferentes vendido como jade. Além disso, há outras configurações para a ca- 
deia simples, existem silicatos de cadeia dupla que incluem a família dos minerais co- 


3 


nhecidos comercialmente como asbestos.” 


Exemplo 10. 9 Determinando a carga em um silicato cíclico 
Desenhe a estrutura e determine a carga no ánion de silicato cíclico |51,0,17. 


Resposta: O íon é um anel de seis membros com átomos de Si e O alternantes e seis 
átomos de O terminais, dois em cada átomo Si. Devido ao fato de que cada átomo ter- 
minal O contribui com —1 para а carga, a carga global é —6. De uma outra perspectiva, 
os estados de oxidação convencional do silício e do oxigênio, +4 e —2, respectivamen- 
te, também indicam a carga de —6 para o ânion. 
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Teste seus conhecimentos 10.9 Repita а questão para о ânion cíclico 
[Si,0,5]” 


A sílica e muitos silicatos cristalizam lentamente. Os sólidos amorfos conhecidos co- 
mo vidros podem ser obtidos, em vez de cristais, resfriando o material fundido a uma 
velocidade apropriada. Em alguns casos, esses vidros se assemelham a líquidos. Da 
mesma forma que os líquidos, suas estruturas são ordenadas a distâncias de somente 
poucos espaçamentos interatômicos (tal como no interior de um tetraedro simples de 
SiO,). Diferentemente dos líquidos, suas viscosidades são muito elevadas, e para а 
maioria dos propósitos práticos eles comportam-se como sólidos. 

A composição dos vidros de silicato possui uma influência forte em suas proprie- 
dades físicas. Por exemplo, quartzo fundido (SiO, amorfo) amolece a cerca de 1600 °С, 
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23 Os asbestos possuem muitas qualidades Úteis comercialmente, mas suas partículas finas sáo facilmente 
aerotransportadas e os trabalhadores que manuseiam o mineral estão sujeitos à degradação do tecido pul- 
monar, que pode se manifestar muitos anos após a exposição. Ver L. Michaelis е 5.5. Chissick (ed.), Asbes- 
tos: properties, applications, and hazards. Wiley, New York (1979). 
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o vidro de borossilicato (que contém óxido de boro, como já tínhamos visto) amolece a 
cerca de 800 “С, e o vidro de sódio amolece a temperaturas até mais baixas. A variação 
no ponto de amolecimento pode ser entendida apreciando que as uniões Si—O—Si nos 
vidros de silicatos formam uma estrutura que dá rigidez. Quando óxidos básicos, tais 
como Na,O е СаО, são incorporados (como no vidro sódio), eles reagem com o SiO, 
fundido e convertem as uniões 5і--О--бі em grupos terminais SiO, e consegiiente- 
mente sua temperatura de amolecimento torna-se menor. 

Uma série bastante diferente de propriedades são encontradas para a cadeia 
—Si—0—Si— dos polímeros de silicone. Um polímero de silicone típico possui a 
unidade de repetição polidimetilsiloxano е grupos alquilas completando os terminais 
(44). As propriedades desses polímeros variam de líquidos móveis de ebulição eleva- 
da a polímeros flexíveis com massa molar elevada. Os líquidos são usados como lubri- 
ficantes e os polímeros de massa molar elevada são usados em uma variedade de apli- 
cações, incluindo selantes flexíveis resistentes à intempere e a substâncias químicas. А 
propriedade não-usual desses polímeros é sua temperatura de transição vítrea mui- 
to baixa, a temperatura na qual eles tornam-se rígidos. A origem da temperatura de 
transição baixa parece ser a natureza altamente da ligação —Si—O—-Si—. Uma outra 
propriedade apreciável é sua biocompatibilidade, que permite seu uso em dispositivos 
que podem ser implantados em seres humanos. 


A união Si —O—Si está presente na sílica, em ampla gama de minerais de silicato metáli- 
co e nos polímeros de silicone. 


10.14 Aluminossilicatos 


Uma diversidade estrutural maior do que a exibida pelos próprios silicatos é possível 
quando átomos de Al substituem alguns dos átomos de Si. Os aluminossilicatos resul- 
tantes são grandemente responsáveis pela rica variedade do mundo mineral. Já vimos 
que na y-alumina, os íons Al” estão presentes em ambos os buracos octaédricos e te- 
traédricos. Essa versatilidade relátada para os alumonissilicatos, onde Al pode substi- 
tuir Si nos sítios tetraédricos, entre um ambiente octaédrico externo à estrutura do si- 
licato, ou, mais raramente, ocorre com outros números de coordenação. Pelo fato de 
que o alumínio ocorre como А1(Ш), sua presença no lugar de 51(1У) em um aluminos- 
silicato confere uma carga global negativa por unidade. Deste modo, um cátion adicio- 
nal, tal сото Н“, Ма” ou са”, é requerido para cada átomo de Al que substitui um 
átomo Si. Como veremos, esses cátions adicionais produzem um efeito profundo nas 
propriedades dos materiais. 


(a) Aluminossilicatos em camadas 


Muitos minerais importantes são variedades dos aluminossilicatos em camadas que 
também contêm metais, como lítio, magnésio; e ferro: eles incluem argilas, talco, e vá- 
rias micas. Em uma classe de aluminossilicato em camada, a unidade repetidora con- 
siste de uma camada de silicato com a estrutura mostrada na Figura 10.27. Um exem- 
plo de um aluminossilicato'simples desse tipo (simples no sentido de não haver ele- 
mentos adicionais) é o mineral caolinita, Al,(OFD,Si,O,, que é conhecido comercial- 
mente como argila da china. As camadas eletricamente neutras são unidas por ligações 
de hidrogênio fracas; assim, o mineral prontamente cliva-se e incorpora água entre as 
camadas. 
Uma classe maior de aluminossilicatos possui fons Al” entre as Ее de sili- 
cato (Figura 10.28). Um mineral é a pirofilita, AL(OH),Si,0,9: O mineral talco, 
Mg;(0H),Si,0,9, 6 obtido quando três fons Mg” substituem dois fons AI” nos sítios 
octaédricos. No talco (e na pirofilita) as camadas de repetição são néutras e, como re- 
sultado, o talco prontamente cliva-se entre elas. Essa estrutura esclarece a conhecida 
sensação escorregadia. 
A mica muscovita, КАІ,(ОН),51,А10 tem camadas carregadas, porque um áto- 
mo de А СШ) substitui um átomo de Si(1V) na estrutura pirofilita. A carga negativa re- 


a 


(b) 


ух 
Y yx 


Figura 10.27 (a) Uma rede de tetraedro de 
SiO, com um átomo de O no topo de cada 
átomo de Si projetando para o observador. 
(b) Vista da extremidade da rede acima, com 
uma unidade O/Si incorporada no octaedro 
МО,. Esta estrutura é рага ó mineral chriso- 
tila, onde M é Mg. Quando M é Al” e cada 
átomo da base é substituído por um grupo 
OH, a estrutura se aproxima daquela da 
caolinita. 
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Figura 10.28 (a) A estrutura de argilo mine- 
rais, como mica muscovita KAL(OH),SiAIO о, 
onde K* reside entre as camadas carregadas 
(sítios de cátions trocáveis), Si“ reside em sí- 
tios de número de coordenação 4, e AlI” em 
sítios de número de coordenação 6. (b) No 
talco, os íons Mg?! ocupam sítios octaédricos 
e os átomos de O no topo e na base são 
substituídos por grupos OH. 


ы 


sultante é compensada pelo íon K* que se encontra entre as camadas de repetição. Por 
causa dessa coesão eletrostática, a muscovita não é mole como o talco, mas ela pron- 
tamente é clivada em lâminas. Camadas mais altamente carregadas com íons localiza- 
dos entre as camadas conduzem a uma dureza maior. 


Os aluminossilicatos em camadas são os constituintes primários da argila e de alguns mi- 
nerais comuns. 


(6) Aluminossilicatos tridimensionais 


Há muitos minerais baseados na estrutura de aluminossilicato tridimensionais. Os 
feldspatos, por exemplo. que são a classe mais importante dos minerais formadores de 
rocha (e contribuem para o granito), pertencem a essa classe. As estruturas dos alumi- 
nossilicatos de feldspatos são formados pelo compartilhamento de todos os vértices 
dos tetraedros de SiO, ou de AlO,. As cavidades nessas redes tridimensionais acomo- 
dam íons tais como K* e Ва”, Dois exemplos são os feldspatos ortoclase, KalSi,O,, е 
albita, NaAlSi,O,. 


Os aluminossilicatos duros tridimensionais são minerais comuns formadores de rocha. 


(c) Peneiras moleculares 


As peneiras moleculares são aluminossilicatos cristalinos que possuem estruturas 
abertas com poros de dimensões moleculares. Essas substâncias representam um triun- 
fo principal da química do estado sólido, sua síntese e nosso entendimento de suas pro- 
priedades combinam o desafio das determinações de estruturas, da química sintética, 
e das aplicações práticas importantes. 

O nome “peneira molecular” é dado pela observação de que esses materiais adsor- 
vem somente moléculas menores do que as dimensões dos poros е assim podem ser 


‚ usadas para separar moléculas de tamanhos diferentes. Uma subclasse das peneiras 


moleculares, as zeólitas,” possui uma estrutura de aluminossilicato com cátions (tipi- 
camente dos Grupos 1 e 2) presos dentro dos túneis ou gaiolas. Além de sua função co- 


mo peneiras moleculares. as zeólitas podem trocar seus fons por aqueles presentes em. 


uma solução. | | 

As gaiolas são definidas pela estrutura do cristal, assim elas são altamente regula- 
res e de tamanho preciso. Consegiientemente, as peneiras moleculares capturam mo- 
léculas com seletividade maior do que os sólidos de área superficial elevada, como a 
sílica gel ou o carvão ativado, onde as moléculas podem ser presas em vazios irregula- 
res entre as partículas pequenas. As zeólitas também são usadas na catálise heterogê- 
nea de forma seletiva. Por exemplo, a peneira molecular 75М-5 é usada para sinteti- 
zar 1,2-dimetilbenzeno (o-xileno) usado para aumentar a octanagem da gasolina. Os 
outros xilenos não são produzidos porque o processo catalítico é controlado pelo tama- 
nho е forma das gaiolas e dos túneis da zeólita, Essa e outras aplicações estão resumi- 
das na Tabela 10.10 e são discutidas no Capítulo 17. 

Procedimentos sintéticos têm somado a muitas variedades de zeólitas que ocorrem 
naturalmente, as quais possuem tamanhos de gaiolas específicos e propriedades quími- 
cas específicas no interior das gaiolas. Essas zeólitas sintéticas algumas vezes são prepa- 
radas na pressão atmosférica, mas mais frequentemente elas são produzidas em uma au- 
toclave a pressão elevada. Suas estruturas abertas parecem formar ao redor de cátions hi- 
dratados ou de outros cátions grandes, tal como os fons МЕ; introduzidos na mistura da 
reação. Por exemplo, uma síntese pode ser executada aquecendo-se a sílica coloidal en- 
tre 100 °C e 200 С em uma autoclave com uma solução aquosa de hidróxido de tetrapro- 
pilamônio. O produto microcristalino, de composição típica ([N(C¿H,),JOH|K(SIO,) yg, É 


+ 
Й 
“ 
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i 
4 O nome zeólita é derivado do grego e significa “pedras ferventes". Os geólogos perceberam que certas 
rochas parecem entrar em ebulição quando sujeitas à chama de um tubo soldador. 


Tabela 10.10 Alguns usos das zeólitas 


Função Aplicação 
Troca iônica Amolecedor de água em detergentes de lavagem 
Absorção de moléculas Separação seletiva de gás І 
Processos industriais, cromatografia gasosa, experimentos de 
ү laboratório 
Ácido sólido Quebra de massa molar elevada e seletividade de 


hidrocarbonetos para combustível e intermediários 
petroquímicos 

Alquilação de forma seletiva e isomerização de aromáticos para 
gasolina e intermediários de polímero 


convertido em zeólita pela combustão completa de C,H, e N do cátion de amônio quater- 
nário а 500 °C ao ar. As zeólitas dos aluminosilicatos são preparadas incluindo alumina 
de área superficial elevada nos materiais de partida. 

Uma gama ampla de zeólitas foram preparadas com tamanhos de gaiolas e de gar- 
galos de garrafa variáveis (Tabela 10.11). Suas estruturas estão baseadas em unidades 
MO, aproximadamente tetraédricas. que na grande maioria dos casos são SiO, e AlO,. 
Como as estruturas envolvem muito mais unidades tetraédricas, é prática comum 
abandonar a representação poliédrica em favor de uma que enfatiza a posição dos áto- 
mos Si е Al. Nesse esquema, o átomo de Si ou de Al encontra-se na intersecção de qua- 
tro segmentos e a ponte de O encontra-se sobre o segmento (Figura 10.29). Essa re- 
presentação estrutural tem a vantagem de dar ота impressão clara das formas das 
gaiolas e dos canais na zeólita 7 

Uma classe grande e importante de zeólitas está baseada na gaiola de sodalita. Es- 
sa gaiola é um octaedro truncado (Figura 10.30), uma forma que pode ser formada reti- 
rando-se cada vértice de um octaedro. O truncamento deixa uma face quadrada no lu- 
gar de cada vértice e as faces triangulares do octaedro são transformadas em hexágonos 
regulares. À substância conhecida como “zeólita do tipo A” é baseada nas gaiolas de so- 
dalita que são unidas por pontes de O entre as faces quadradas. Oito de tais gaiolas de 
sodalita estão unidas em um padrão cúbico com uma cavidade central grande chamada 
gaiola œ. Essas gaiolas œ compartilham faces octagonais, com um diâmetro de 4,20 А. 
Então, água ou outras moléculas pequenas podem preenchê-las e difundir através das 
faces octaédricas. Entretanto, essas faces também são pequenás para permitir a entrada 
de moléculas com diâmetros de van der Waals maiores do que 4,20 А. 


Tabela 10.11 Composição е propriedades de algumas peneiras moleculares 


Diâmetro Propriedades químicas 


Peneira molecular Composição de рого/А 
A Na, (АЮ; (SiO) o) -XHOO 4 Absorve moléculas pequenas; 
trocadora de íons, hidrofílica 
xX Ма, [(АІО,)2(51),) о] * XH¿O 8 Absorve moléculas de 
А tamanho médio; trocadora de 
| íons, hidrofílica 
Cabazita | Са (АІО,),(510,),] ·хН,О 4—5 Absorve moléculas pequenas; 
trocadora de íons, hidrofílica 
25М-5 М№а;(АІО,),(510,)] -хН,0о - 5,5 Moderadamente hidrofílica 
АШРО-5 АІРО, : хН,О 8 Moderadamente hidrofílica 
Silicalita SiO, 6 Hidrofóbica 


4 
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25 А combinação da cristalografia de raios X , RMN-SI” e RMN-AF” no estado sólido com microscopia ele- 
trônica de alta resolução tem revolucionado a determinação estrutural das zeólitas e de outros aluminossilica- 
tos. Uma abordagem interessante é dada por J.M. Thomas e C.R.A. Catlow, Prog. Inorg. Chem. 35, 1 (1987). 
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Figura 10.29 (а) Representação estrutural 
de um octaedro truncado (truncamento per- 
pendicular ao eixo quádruplo do octaedro). 
(b) Relação de átomos de Sie O para a es- 
trutura. Observe que um átomo de Si está 
em cada vértice do octaedro truncado e um 
átomo de O está aproximadamente ao longo 
de cada extremidade. 


Supergaiola 


Gaiola cúbica 
Gaiola da sodalita 


Figura 10.30 Representação da estrutura 
de uma zeólita do tipo A. Observe as gaiolas 
da sodalita (octaedro truncado), as gaiolas 
pequenas cúbicas, e a supergaiola central, 
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Exemplo 10. 10 Analisando a estrutura da gaiola da sodalita 


Identifique os eixos quádruplos e sêxtuplos no poliedro truncado octaédrico usado pa- 
ra descrever a gaiola sodalita. 


Resposta: Há um eixo quádruplo percorrendo cada par de faces quadradas opostas. Is- 
to dá um total de seis eixos quádruplos. Similarmente, uma série de quatro eixos sêx- 
tuplos percorre faces opostas séxtuplas. 


Teste seus conhecimentos 10.10 Quantos átomos de Sie Al há em uma 
gaiola da sodalita? 
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A carga na estrutura de zeólita de aluminossilicato é neutralizada por cátions parciais 
dentro das gaiolas. Na zeólita do tipo А, íons Ма” estão presentes e a fórmula é 
Na, (AIO,) ,(510,),, · хН,О. Outros íons, incluindo cátions do bloco de NH”, podem 
ser introduzidos pela troca iônica com soluções aquosas. Deste modo, as zeólitas são 
usadas para amolecer a água е, como um componente de detergente de lavar roupa. pa- 
ra remover os íons di e tripositivos que diminuem a eficiência do surfactante. As zeó- 
litas têm geralmente substituído os polifosfatos porque estes, que são nutrientes de 


_ planta, encontram seu caminho nas águas naturais e estimulam o crescimento de algas. 


Ny 


Além do controle das propriedades selecionando uma zeólita com um tamanho de 
gaiola e de gargalo de garrafa apropriados, a zeólita pode ser escolhida por sua afini- 
dade com moléculas polares e apolares de acordo com sua polaridade (Tabela 10.11). 
As zeólitas de aluminosilicatos. que contêm sempre íons compensadores de carga, 


% possuem afinidades elevadas com moléculas polares tais'como H,O e NH,. Em con- 


traste, peneiras moleculares de sílica quase pura não exibem nenhuma carga elétrica 
resultante e são apolares a ponto de serem moderadamente hidrofóbicas. Um outro 
grupo de zeólitas hidrofóbicas está baseado em estruturas de fosfato de alumínio, por- 
que AIPO, é isoeletrônico com Si.O, e a estrutura similarmente não está carregada. 

Um aspecto interessante da química da zeólita é que moléculas grandes podem ser 
sintetizadas a partir de moléculas menores dentro da gaiola da zeólita. O resultado é 
como um barco em uma garrafa. porque uma vez agregada a molécula é muito grande 
para escapar. Por exemplo, íons Na” na zeólita do tipo Y podem ser substituídos por 
íons Fe” (por troca iônica). A zeólita resultante Fe” -Y é aquecida com ftalonitrila, que 
difunde no interior da zeólita e condensa ao redor do Fe”* para formar ftalociamina de 
ferro (45), que permanece presa na gaiola. 


Os aluminossilicatos zeólitas possuem cavidades grandes abertas ou canais originando 
propriedades úteis, tais como troca iônica e absorção molecular. 


10.15 Silicetos 


O silício, como seus vizinhos boro e carbono, forma uma ampla variedade de compos- 
tos binários com os metais. Alguns desses silicetos contêm átomos de Si isolados. A 
estrutura do ferrosilício, Fe,Si, por exemplo, que tem um papel importante na manufa- 
tura do aço, pode ser vista como um arranjo cfc de átomos de Fe сот alguns átomos 
substituídos por Si. Compostos tal como K,Si, contêm ánions |51,1” agregados tetraé- 
dricos isolados que são isoeletrônicos com P,. Muitos dos elementos do bloco f for- 
mam compostos com a fórmula MSi, que possui camadas hexagonais que adotam a es- 
trutura do АІВ, mostrado na Figura 10.7. 


Compostos de silício-metal (silicetos) podem conter Si isolado, unidades Si, tetraédrica ou 
redes hexagonais de átomos Si. 


Leitura complementar 


A.H.H. Stephens e M.L.H. Green. Organometallic complexes of ful- 
lerenes. Adv. Inorg. Chem. 44, 1—43 (1997). 


O grupo do carbono 


Consultar especialmente os artigos sobre carbono. semicondutores, e 
silício nas seguintes duas referências. 


Ullmann's encyclopedia of industrial chemistry. VCH, Weinheim 
(1990 et seg.). 


Kirk-Othuner encyclopedia of chemical technology. Wiley-Interscien- 
ce, New York (1991 er seg.). 


Uma série de revisões úteis sobre a química de fulereno está disponí- 
vel na seguinte referéncia: 


Acc, Chem. Res. 25, 98 et. Seg. (1992). | 
Química aquosa, minerais de silicatos e aluminossilicatos 


A.C.D. Newman, Chemistry of clays and clay minerals. Wiley, New 
York (1987). 


Exercícios 

10.1 Preferivelmente sem consultar o material de referência, liste os 
elementos nos Grupos 1ЗЛІП e 14/IV e indique (a) os metais е os não- 
metais, (b) aqueles que podem cristalizar na estrutura do diamante, (c) 
os elementos mais oxofílicos nesses grupos. 


10.2 Desenhe a unidade B,, que é uma unidade comum das estrutu- 
ras do boro; tome um ponto de vista ao longo do eixo С,. 


10.3 Dé as equações químicas balanceadas e as condições para a ob- 
tenção do boro, silício, e germánio de seus minerais. Quais entre elas 
seriam as mais eficientes em energia? Explique sua resposta. 


10.4 Organize o que segue na ordem crescente da acidez de Lewis: 
BF, ВСІ, SiF,, А1СІ,. (b) Após, escreva as reações químicas balancea- 
das (ou NR) para 

(i) SIE,N(CH,), + ВЕ, —S ? 

(ii) ВЕ,М(СН,), «ВС, —— ? 

(iii) BH,CO + BBr, —> ? 


10.5 Usando о ВСІ, como um material de partida e outros reagentes 
de sua escolha, crie uma síntese para o agente quelante ácido de Lewis, 
F,B—C,H,—BF,. 


10.6 Relate os números de coordenação do boro, do carbono, е do si- 


lício em seus oxoânions e dê explicações plausíveis para as diferenças . 


baseadas nas estruturas de Lewis. 


10.7 Qual hidreto de boro você esperaria ser mais termicamente es- 
tável, BH, ou B,H,,? Apresente uma generalização através da qual a 
estabilidade térmica de um borano pode ser julgada. 


10.8 (a) Apresente uma equação química balanceada (incluindo o es- 
tado de cada reagente e produto) para a oxidação ao ar de pentabora- 
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W. Stumm e J.J. Morgan, Aquatic chemistry. Wiley, New york (1996). 


С.Е. Weaver e L.D. Pollard, The chemistry of clay minerals. Elsevier, 
Amsterdam (1993). 


А. Dyer, An introduction to zeolite molecular sieves. Wiley, Chiches- 
ter (1988). 


Grupos do boro e do carbono 


J.T. Spencer, Boron hydrides. In Encyclopedia of inorganic chemistry 
ed. R.B. King), Vol. 1, pp. 338-56. Wiley, New York (1994). 


G.A. Olah, K. Williams, e R.E. Williams (ed.). Electron deficient bo- 
ron and carbon clusters. Wiley-Interscience, New York (1991). Esse 
livro contém uma série de artigos que abrangem áreas principais da 
química do borano e do carborano. 


C. Housecroft, Boranes and metalloboranes: structure, bonding, and 
reactivity. Ellis Horwood, Cichester, Halsted Press, New York (1990). 


Т.Р. Fehlner, The metallic face of boron. Adv. Inorg. Chem. 35, 199 
(1990). 


no(9). (b) Descreva as desvantagens prováveis, além do custo, para o 
uso de pentaborano como combustível para um motor de combustão 
interna, 


10.9 (a) A partir de sua fórmula, classifique В,,Н,, como closo, nido, 
ou aracno. (b) Use as regras de Wade para determinar o número de pa- 
res de elétrons da estrutura para o decaborano(14). (c) Verifique por 
meio da contabilidade detalhada dos elétrons de valéncia que o núme- 
ro dos elétrons de valência do agregado do B,,H,. é o mesmo daquele 
determinado em (b). 


10.10 Partindo com B,¿H,, e outros reagentes de sua escolha, dé as 
equações para a síntese de [Fe(nido-B,C,H, 9,1” e esboce a estrutura 
dessa espécie. 


10.11 (а) Quais são as similaridades е as diferenças nas estruturas do 
BN em camada e do grafite? (b) Contraste sua reatividade com Na e 
Вг,. (с) Sugira uma racionalização para as diferenças na estrutura e na 


reatividade. 


10.12 Invente uma síntese para as borazinas (а) Ph;N,B.Cl, e (b) 
Me,N,B,H,, partindo com ВС}, e outros reagentes de sua escolha. De- 
senhe as estruturas dos produtos. 


10.13 Dê as estruturas e os nomes de В.Н, B¿H, e 1,2-B,C,H,.. 


10.14 Arrume os seguintes hidretos de boro em ordem crescente da 
acidez de Lewis, e desenhe estrutura provável da forma desprotonada 


de um deles: B He, BH... B,H,. 


10.15 (а) Descreva a tendência na energia de band gap, E,, para os 
elementos do carbono (diamante) ao estanho (cinza), e para BN cúbi- 
co, AIP е баАв. (Б) A condutividade elétrica do silício aumenta ou de- 
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cresce quando sua temperatura muda de 20 “С para 40 “С? (с) Estabe- 
leça a dependência funcional da condutividade com a temperatura pa- 
“ra um semicondutor e defina se a condutividade do ДІР ou do GaAs se- 


rá mais sensível à temperatura. 


10.16 Preferivelmente sem consultar o material de referência, dese- 
nhe uma tabela periódica e indique os elementos que formam carbetos 
salinos, metálicos e metalóides. 


10.17 Descreva a preparação, estrutura, e classificação de (a) КС,. 
(b) СаС., (с) ҚС, 


10.18 Há aplicações comerciais principais para sólidos semicristalinos 
e amorfos, muito dos quais são formados pelos elementos do Grupo 
14/1V ou pelos seus compostos. Liste quatro exemplos diferentes de 
sólidos amorfos ou parcialmente cristalinos descritos neste capítulo e 
estabeleça resumidamente suas propriedades úteis. 


10,19 Os elementos mais leves do bloco р frequentemente exibem 
propriedades físicas e químicas diferentes dos membros mais pesados. 
Discuta as similaridades e as diferenças, comparando: 


Problemas 


10,1 O RMN do boro 11 é uma ferramenta espectroscópica excelen- 
te para inferir as estruturas dos compostos de boro. Sob condições on- 
de o acoplamento !'B-—'B está ausente, é possível determinar o núme- 
ro de átomos de H presos pela multiplicidade de uma ressonância: BH 
origina um dublete, BH, um triplete, e BH, um quarteto. Também, os 
átomos de B em um lado fechado de agregados closo e nido geralmen- 
te estão mais blindados do que aqueles em uma face aberta. Conside- 
rando nenhum acoplamento B—B ou В--Н--В, prediga o padrão 
geral do espectro de RMN “B de (a) BH,CO, (b) BH," e (с) В,Н„. 


10.2 Identifique a afirmação incorreta na seguinte descrição da quí- 
mica do Grupo 13/1 e forneça correções com explicações de princí- 
pios ou generalizações químicas que se aplicam. (a) Todos os elemen- 
tos no Grupo 13/11 são não-metais. (b) O aumento na dureza química 
quando descemos no grupo é ilustrado pelo oxofilicidade e fluorofili- 
cidade maior para os elementos mais pesados. (c) A acidez de Lewis 
aumenta para BX, de X = F a Br e isso pode ser explicado pela liga- 
ção n Br—B mais forte. (а) Os hidretos aracno-boronos possuem 
uma contagem de elétrons de esqueleto de 2(n+3) e são mais estáveis 
do que os hidretos nido-boronos. (e) Em uma série hidretos nido-bo- 
ronos a acidez aumenta com o aumento do tamanho. (f) O nitreto de 
boro em camada é similar em estrutura ao grafite e, por possuir sepa- 
ração pequena entre HOMO e LUMO, é um bom condutor elétrico. 


10.3 Corrija qualquer erro nas descrições seguintes da química do 
Grupo 14ЛУ. (a) Nenhum dos elementos no grupo é um metal. (b) A 
pressões muito elevadas, o diamante é uma fase termodinamicamente 
estável do carbono. (с) CO, e CS, são ácidos de Lewis fracos е a du- 
reza aumenta do CO, ао CS,. (d) As zeólitas são materiais em cama- 


(а) Аз estruturas е as propriedades elétricas do (1) boro e alumí- 
nio e do (11) carbono e silício. 

(br As propriedades físicas e as estruturas dos óxidos de carbono 
г de silício. 

(с) As propriedades ácido-base dos tetraletos de carbono e de si- 
lício. 

(9) As estruturas dos haletos de boro e de alumínio. 


10.20 Escreva as equações químicas balanceadas para as reações de 
K,CO, com НСҚаа) e do Na,SiO, com ácido aquoso. 


эл 
п 


10.21 Descreva em termos gerais a natureza do íon [51О,] na estru- 


tura da jadeita e da sílica-alumina na caolinita. 


10.22 13) Determine o número de átomos que fazem ponte na estru- 
tura da gaiola simples da sodalita. (Б) Descreva o poliedro (supergaio- 
Ја) no centro da estrutura da zeólita А na Figura 10.30. 


10.23 Descreva as propriedades físicas da pirofilita e da mica musco- 
vita e explique como essas propriedades surgem da composição e da 
estrutura desses aluminossilicatos. 


das exclusivamente compostas de aluminossilicatos. (е) А reação do 
carbeto de cálcio com água produz acetileno e esse produto reflete a 
presença de um íon С; altamente básico по carbeto de cálcio. 


10.4 A acetilcolina, [(CH);N(CH;),0C(O)CH,]”, é um neuro- 
transmissor importante, e as propriedades fisiológicas do análogo 
de boro neutro (CH) (BH)N(CH,),OC(O)CH, são interessantes. 
(B.F. Spielvogel, F.U. Ahmed, e А.Т. McPhail, Inorg. Chem. 25, 


4395 (1986).) Invente um método de síntese para esse análogo, par- · 


tindo de [(CH;),HN(CH,),OC(O)CH,)]” e outros reagentes de sua 
escolha. f 


10.5 Duas reações usadas no processo comercial para a produção de 
hidrogênio são a redução de H,O(g) com CO para originar CO, e H,, 
frequeni=mente referido como “reação de deslocamento do gás água”, 
e a redução análoga da água com metano. Ambas as reações são reali- 
zadas com reagentes e produtos na fase gasosa a temperaturas eleva- 
das na presença de um catalisador. (a) Usando uma fonte confiável de 
dados termodinámicos, * determine 4,6? е 4,5? por mol de Н, para 
cada uma desses reações, considerando espécies na fase gasosa a 1 
bar. (b) Essas reações são termodinamicamente favoráveis sob as con- 
dições acima? (c) A partir de considerações qualitativas e também de 
dados termodinâmicos, determine se cada uma dessas reações é mais 
ou é menos favorecida, termodinamicamente, por (i) temperatura 
maior, (ii) pressão total maior. 


‚ж же жж OA CLA DONA CU ажо On a a A rro DAL sans asa rato nO as 


%  D.D.Y/zgman, et al., The NBS tables of thermodynamic properties. J. Phys. 
Chem. Ве? Data 11, Supplement 2 (1982). 
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10.6 Use um programa de orbital molecular de Hiickel estendido 
adequado ” para calcular as funções de onda e os níveis de energia pa- 
ra closo-[B¿H¿]”. A partir dos resultados, desenhe um diagrama de 
energia de orbital molecular para os orbitais primariamente envolvi- 


КЛ OR UA ERC RE Dos oe UU NA өз өс өз өне 


2 Programas adequados incluem ОСМР 001 de Quantum Chemistry Program 
exchange, Chemistry Department, Indiana University, Bloomington, IN; CACAO 
por Meali е D.M. Proserpio, J. Chem. Educ. 67, 3399 (1990); PLOT3D, J.A. Ber- 
trand e M.R. Johnson, School of Chemistry, Georgia Institute of Technology, 
Atlanta, GA. 


dos na ligação BB e esboce a forma dos orbitais. Como esses orbitais 
se comparam qualitativamente com a descrição para esse ânion na Se- 
ção 10.3? A ligação BH está separada nitidamente da ligação ВВ nas 
funções de Hiickel estendidas? 


10.7 О composto de silicato em camada СаА1,51.О, contém uma 
camada dupla de aluminossilicato, com Si e Al em sítios tetracoorde- 
nados, Apresenie uma vista lateral da estrutura para а camada dupla, 
envolvendo somente o compartilhamento do vértice entre as unidades 
SiO, e AIO,. Discuta os sítios prováveis ocupados pelo Ca” em rela- 
ção à camada dupla de sílica-alumina. 


Os elementos 


O grupo do nitrogênio 


1141 
11.2 
11.3 
11.4 
11.5 


Ocorrência e obtenção dos elementos 
Ativação do nitrogênio 

Haletos 

Óxidos e a química redox aquosa 
Compostos de nitrogênio com fósforo 


O grupo do oxigênio 


11.6 
11.7 
11.8 
11.3 
11.10 
11.11 


Ocorrência e obtenção dos elementos 
Haletos 

Oxigênio e os óxidos do bloco p 
Óxidos metálicos | 
Sulfetos, selenetos e teluretos metálicos 


Compostos de anéis e agregados do 
bloco p 


Leitura complementar 


Exercícios 


Problemas 


Si -P | S4 CI 
бе |As|Se | Br 
Sn Sb|Te | | 


Da mesma forma que o restante do bloco p, os elementos situa- 
dos no início dos Grupos 15/V е 16/71, nitrogênio e oxigênio, di- 
ferem significativamente de seus congéneres. Os números de 
coordenação são muito menores em seus compostos e eles são os 
únicos membros do grupo a existir como moléculas diatômicas 
sob condições normais. As propriedades químicas do nitrogênio, 
do fósforo e do enxofre são intricadas, pois esses elementos pos- 
suem uma ampla gama de estados de oxidação. Entretanto, suas 
reações são fortemente influenciadas pelos fatores cinéticos. 
Uma boa estratégia para o domínio das propriedades químicas 
dos elementos é conhecer as estruturas das espécies importantes 
de cada estado de oxidação e as tendências termodinâmicas ge- 
rais para suas reações redox. 


Os grupos do nitrogênio e do oxigênio, Grupos 15/V e 16/VI da 
tabela periódica, contêm alguns dos elementos mais importantes 
para a geologia, a vida e a indústria. Entretanto, os elementos 
mais pesados dos grupos são muito menos abundantes do que os 
elementos mais leves; eles encontram-se na fronteira da estabili- 
dade nuclear. Realmente, o bismuto (Z = 83), pertencente ao 
Grupo 15/V, é o elemento mais pesado a possuir isótopos está- 
veis. O isótopo mais comum de seu vizinho mais pesado, o ele- 
mento do Grupo 16/VI, o polônio (Z = 84). "Po, é um emissor 
de partículas com uma meia-vida de 138 dias. 


Cs elementos 


Todos os membros dos dois grupos, com exceção do nitrogênio 
e do oxigênio, são sólidos sob condições normais (Tabela 11.1) e 
geralmente o caráter metálico aumenta para baixo no grupo. En- 
tretanto, a tendência não é clara, porque de fato as condutivida- 
des elétricas dos elementos mais pesados decrescem do arsênio 
ao bismuto (Figura 11.1). A tendência usual (um aumento para 


“baixo no grupo) reflete o espaçamento menor dos níveis de ener- 


gia atômicos nos elementos mais pesados e conseqiientemente 
uma separação menor entre as bandas de valência e a de condu- 
ção. A tendência oposta na condutividade nesses dois grupos su- 
sere que deve haver um caráter molecular mais pronunciado no 
estado sólido. Realmente, as estruturas do arsênio, do antimônio 
e do bismuto sólidos possuem três átomos vizinhos mais próxi- 
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кАк ст 71) 


Figura 11.1 


Аѕ Sb 


Condutividades elétricas dos 
elementos mais pesados do Grupo 15/ e 
sua variação com a temperatura. 


Tabela 11.1 Propriedades dos elementos dos grupos do nitrogênio e do oxigênio 
kJ mor) xp Raio. Aparência e Números de 
LA  5ro/Á propriedades oxidação comuns 
Grupo 15/V 
N 1410 3,04 0,75 Gás, р.е.-196%С -3,0,+1,+3,+5 
Р 1020 2,06 1,10 Sólido, polimorfo —3, +3, +5 
Аѕ 953 2,18 1,22 Sólido, escuro +3,+5 
Sb 840 2,05 1,43 Sólido, quebradiço +3,+5 
com brilho metálico 
ві 710 202 1,52 Sólido, quebradiço +3, +5 
com brilho metálico 
Grupo 16/1 
О 1320 3,44 0,73 1,24* Саѕ paramagnético, -2,-1,0 
р.е.-183%С 
5 1005 2,44 1,02 1,70: Sólido, polimórfico amarelo -2,0, +4, +6 
Se 947 2,55 1,17 1.84" | Sólido, polimórfico -2, +4, +6 
Te 875 2,10 1,35 2,07: Sólido, quebradiço prateado -2, +4, +6 
Po Sólido, todos os -2, +2, +4, +6 


isótopos radioativos 


* Para número de oxidação -2 

Fontes: Entalpias de ionização de: “D.D. Wagman. W.H. Evans, V.B. Parker, R.H. Schumm, |. Halow, S.M. 
Bailey, K.L. Churney e R.L. Nuttall, J. Phys. Chem. Ref Data 11 (Suppl. 2) (1982)". Eletronegatividades de: A.L. 
Allred, J. Inorg. Nucl. Chem. 17, 215 (1961). Raios covalentes de: L.C. Allen e J.E. Huheey, J. Inorg. Nucl. 
Chem. 42, 1523 (1980). Raios iónicos de R.D. Shannon, Acta Crvsallogr. A32, 1751 (1976). 


mos e mais trés em distáncias significativamente maiores, sugerindo o início de liga- 
ção covalente localizada. 

Além de suas propriedades físicas distintas, o nitrogénio e o oxigénio sáo quimi- 
camente diferentes dos outros membros dos grupos. Em primeiro lugar, eles estáo en- 
tre os elementos mais eletronegativos da tabela periódica e significantemente mais ele- 
tronegativos do que seus congêneres. Embora o oxigênio nunca atinja o estado de oxi- 
dacáo máximo do grupo de +6, o nitrogénio, levemente menos eletronegativo, atinge 
o máximo para o seu grupo (+5). mas somente sob condições oxidantes mais fortes do 
que o necessário para os seus congéneres alcangarem esse estado. Os ralos pequenos 
dos átomos de Ме O e a ausência de orbitais d acessíveis também contribuem para seu 
caráter químico distinto. Então, o nitrogênio e o oxigênio raramente possuem números 
de coordenação maiores do que 4 nos compostos moleculares simples, mas seus con- 
gêneres mais pesados frequentemente atingem números de coordenação de 5 e 6, co- 
mo em РСІ;, АѕЕ, e SeF,. Entretanto, mesmo essa tendência para baixo no grupo é 
complicada pelo efeito do par inerte (introdução da Seção 9.15), para o membro mais 
pesado do Grupo 15/V, o bismuto, requer um agente oxidante muito forte para alcan- 
саг o número de oxidação do grupo, e na maioria de seus compostos ele possui núme- 
ro de oxidação +3. 

O oxigênio é o elemento mais eletronegativo nos Grupos 15/V e 16/VI, e junto com o nitro- 

gênio ele é o único gás. Os membros mais pesados dos grupos, o telúrio e o bismuto, são 

metalóides. 


O grupo do nitrogênio 


Os membros do grupo do nitrogênio algumas vezes são referidos no coletivo como os 
pnictídeos, mas esse nome não é amplamente usado e nem sancionado oficialmente. 


П 
/ 


11.1 Ocorrência e obtenção dos elementos 

A variedade substancial nas propriedades físicas e químicas dos elementos nos grupos 
do nitrogênio e do oxigênio se reflete na ampla gama de estratégias para a sua recupe- 
ração a partir de suas fontes naturais. 
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(a) Nitrogênio Membrana permeável 
O nitrogênio está prontamente disponível como dinitrogênio, N,. ele é o constituinte Nitrogênio а oxigênio 
principal da atmosfera e é obtido a partir dela em escala massiva pela destilação do ar 
líquido. Embora o preço do М. seja baixo, a extensão de sua faixa de uso é um incen- 
tivo para o desenvolvimento de processos menos onerosos do que a liquefação e a des- 
tilação. Membranas que são mais permeáveis ao O, do que ао N, são usadas nas sepa- 
rações em escala de laboratório do oxigênio e do nitrogênio à temperatura ambiente 
(Figura 11.2); e uma ativa área de pesquisa é o desenvolvimento de membranas que 
podem ser usadas para separações comerciais em grande escala. 1 

O principal uso não-químico do gás nitrogênio é em atmosfera inerte no proces- [| 


| 
| 


Т 


Oxigênio 


samento de metal, no refino de petróleo e no processamento de alimento. O nitrogê- 
nio gasoso é usado para fornecer uma atmosfera inerte no laboratório, е nitrogênio 
líquido (p.e. —196 °С, 77 K) é um refrigerante apropriado na indústria e no laborató- 
rio. O nitrogênio entra na cadeia industrial e em substâncias químicas agrícolas por Figura 11.2 Diagrama esquemático de um 
meio de sua conversão em amônia pelo processo Haber, que descreveremos mais tar- separador de membrana para nitrogênio e 
de. Uma vez “fixado” nessa forma, ele pode ser convertido a uma ampla gama am-  Xigénio. 

pla de compostos. Os destinos do nitrogênio fixado estão resumidos no Esquema 

11.1, e posteriormente no capítulo veremos aspectos da química envolvida nas геа- 

ções mencionadas aqui. | | 


Oxigênio 


O nitrogênio é obtido pela destilação do ar líquido e usado como ит gás inerte e na pro- 
dução de amônia. 


Plásticos, 
pigmentos 


Fertilizantes, 


Fertilizantes, 
plásticos 


X= 7,50,,Н:Р0, 


Fertilizantes 


Esquema 11.1 Usos da amônia. 


(b) Fósforo 

O fósforo (junto com o nitrogênio e o potássio) é um nutriente essencial da planta. En- 
tretanto, como resultado da solubilidade baixa de muitos fosfatos metálicos, frequen- 
temente ele se esgota no solo, e por isso os hidrogenofosfatos são componentes impor- 
tantes dos fertilizantes balanceados. Aproximadamente 85% do ácido fosfórico pro- 
duzido é consumido na manufatura de fertilizante. 

‚ А matéria-prima principal para a produção de fósforo elementar е de ácido fosfó- 
rico é a rocha de fosfato, restos de organismos antigos insolúveis, esmagados e com- 
pactados, que consiste primariamente dos minerais fluoroapatita, Ca,(PO,),F, e a hi- 
droxiapatita, Са,(РО,),ОН. O ácido fosfórico pode ser produzido pela reação ácido 
base entre o mineral e o ácido sulfúrico concentrado: 


-Ca(PO F(s) + 5H,50,(1) ——>3H,PO,(l) + 5CaSO,(s) + HF(ag) 4 


А disponibilidade de nutrientes solú de fosfato é levemente dependente do pH do solo, porque os sais 
metálicos de PO” são muito menos solúvsis que os de НРО e H¿PO;. 
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Figura 11.3 Duas camadas dobradas do 
fósforo preto. Observe a coordenação pira- 
midal trigonal dos átomos. Os átomos escu- 
ros estão mais próximos do observador e os 
mais claros estão mais afastados. 


O poluente em potencial, fluoreto de hidrogênio, do componente de fluoreto da rocha 
é retirado pela reação com silicatos para produzir o íon complexo menos reativo 
(5. 

O produto do tratamento da rocha de fosfato com ácido contém contaminantes de 
metal 4 que são difíceis de se remover completamente, assim seu uso está grandemen- 
te confinado aos fertilizantes e ao tratamento de metais. Entretanto, o processo de tro- 
ca iônica foi desenvolvido para remover os íons indesejáveis. Os compostos mais pu- 
ros o ácido fosfórico e o fósforo ainda são produzidos a partir do elemento, porque ele 
pode.ser purificado por sublimação. A produção de fósforo elementar inicia com fos- 
fato de cálcio bruto (como rocha de fosfato calcinada) que é reduzida com carbono em 
um forno de arco elétrico. (Esse processo é um outro exemplo de redução por carbono 
a temperatura elevada de um elemento altamente oxofílico, Seção 6.1). Sílica é adicio- 
nada (como areia) para produzir uma escória de silicato de cálcio: 


2Ca;(PO,), + 6510, + 10 C --%9< ,6casio,+ 10 CO + P, 


A escória é fundida nessas temperaturas elevadas e assim pode ser facilmente removi- 
da do forno. O próprio fósforo vaporiza e é condensado a sólido, que é armazenado 
sob água para protegê-lo da reação com o ar. А maioria do fósforo produzido dessa for- 
ma é queimado para formar P,O,,. que então é hidratado para produzir ácido fosfórico 
puro. 

Os elementos sólidos do Grupo 15/V (bem como aqueles do Grupo 16/VT) exis- 
tem como um número de alótropos.” Por exemplo, o fósforo branco é um sólido que 
consiste de moléculas de P, tetraédricas (1). Além do ángulo pequeno PPP, as molécu- 
las persistem no vapor até cerca de 800 “С, mas acima dessa temperatura a concentra- 
ção de equilíbrio do alótropo P, torna-se apreciável. Da mesma forma que para a mo- 
lécula de N,, P, possui uma ligação tripla e um comprimento de ligação curto. O fós- 
foro branco é termodinamicamente menos estável do que as outras fases sólidas sob 
condições normais. Entretanto, em contraste com a prática usual de escolher a fase 
mais estável (energia de Gibbs mais baixa) de um elemento como a fase de referência 
para os cálculos termodinâmicos, o fósforo branco é adotado porque ele é mais aces- 
sível e melhor caracterizado do que as outras formas. 

O fósforo vermelho pode ser obtido aquecendo o fósforo branco a 300 “C em uma 
atmosfera inerte por vários dias. Normalmente ele é obtido como um sólido amorfo, 
mas podem ser preparados materiais cristalinos que possuem estruturas de rede tridi- 
mensional muito complexas. Diferente do fósforo branco, o fósforo vermelho não in- 
flama-se espontaneamente ao ar. Quando o fósforo vermelho é aquecido a pressão ele- 
vada, uma série de fases de fósforo preto são formadas. Uma dessas fases consiste de 
camadas enrugadas compostas de átomos P tricoordenados piramidal (Figura 11.3). 


O fósforo elementar é recuperado a partir dos minerais fluorapatita e hidroxiapatita, pela 
redução de arco carbono. O fósforo branco resultante é um sólido molecular, P,. O trata- 
mento da apatita com ácido sulfúrico produz o ácido fosfórico, que é convertido a fertili- 
zantes e outras substâncias químicas. 


(c) Arsênio, antimônio e bismuto 

Os elementos quimicamente mais moles arsênio, antimônio e bismuto com frequencia 
são encontrados em minérios de sulfeto. O arsênio usualmente está presente em miné- 
rios de sulfeto de cobre e de chumbo, e a maior parte é obtida a partir de poeira de co- 
bre e de chumbo fundidos. As solubilidades dos arsenatos, А5О””, são similares às dos 
fosfatos; assim, traços desses íons estão presentes na rocha de fosfato. De acordo com 


2 O termo alótropo se refere a diferentes estruturas moleculares do mesmo elemento; assim, O ozônio e o 
dioxigênio são alótropos do oxigênio. A palavra polimorfo simboliza a mesma substância (um elemento ou um 
composto) em formas cristalinas diferentes. Por exemplo, o fósforo ocorre em vários sólidos polimortos (in- 
cluindo fósforo branco e fósforo preto). Para uma discussão do uso dos termos, ver B.D. Sharma, J. Chem. 
Educ. 64, 404 (1987). 
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as tendências gerais quando descemos no bloco p, o estado de oxidação +3 torna-se 
mais favorável em relação ao 45, indo do fósforo ao bismuto. Essa tendência é perce- 
tível no potencial-padrão desfavorável para a redução de fosfato a fosfito: 


H,PO,(aq) + 2H'(aq) + 227 —> H.PO (ag) + H,O(I) (Е? = -0,28 V) 


Esse potencial está compatível com o uso do fosfito como um agente redutor. Por 
outro lado, o bismuto(III), é favorecido sobre o Bi(V); assim, Bi(V) é um agente oxi- 
dante útil: 


` ев аду" 26 —> “Bi” aq)" (Е®=+2 у) 


As espécies de bismuto nessa semi-reação estão indicadas de forma esquemática por- 
que suas estruturas moleculares não estão bem caracterizadas; consegiientemente, o po- 
tencial impressivamente grande é reportado somente com um algarismo significativo. 

Arsênio, antimônio e bismuto existem como vários alótropos. As estruturas mais 
estáveis à temperatura ambiente para os três elementos são formadas a partir de redes 
hexagonais enrugadas, onde cada átomo possui três vizinhos mais próximos. As redes 
empilham de uma maneira que origina outros três vizinhos mais distantes na rede ad- 
jacente (Figura 11.4). O vapor de arsénio se assemelha ao fósforo, porque ele consiste 
de moléculas de As, tetraédricas. O bismuto, em comum com as formas alfa do arsé- 
nio e do antimónio, possui um brilho metálico e pertence a uma pequena categoria de 
substâncias que, como a água, expande sob solidificação. A condutividade elétrica do 
bismuto não é tão alta como costuma ser com a maioria dos metais, e sua estrutura não 
é típica da ligação isotrópica normalmente encontrada. A estrutura de banda do bismu- 
to sugere uma densidade baixa de elétrons de condução e de buracos e classfica-se 
mais apropriadamente como um semimetal (Seção 3.14) do que como um semicondu- 
tor ou um metal verdadeiro. 


Indo do arsênio ao bismuto, o estado de oxidação +5 torna-se gradualmente desfavorável 
em relação ао +3, assim, Bi(V) é um agente oxidante forte. 


4.44... ‚элн ажа ж ее еегесегеһше .....-»ж 


Exemplo 11.1 . Examinando a estrutura eletrônica e química do Р, 


- Desenhe a estrutura de Lewis do P, e discuta seu possível papel como um ligante. 


Resposta: Como mostrado à direita, na estrutura de Lewis do P,, há um par de elétrons 
solitários em cada átomo de Р, Essa estrutura, aliado ao fato de que a eletronegativida- 
de do fósforo é moderada (x, = 2,06), sugere que P, pode ser um ligante doador mode- 
radamente bom. Realmente, embora raro, complexos de P, são conhecidos. 


Т evesesssessorsesvossososseesaas ‚каеннан еее езе взге» 


Teste seus conhecimentos 11.1 Considere a estrutura de Lewis de um 
segmento da estrutura do bismuto mostrada na Figura 11.4. Essa estrutura 
enrugada está de acordo сот o modelo RPECV? 


11.2 Ativação do nitrogênio 

O nitrogênio ocorre em muitos compostos, mas o próprio N, é notavelmente não-reati- 
vo. Agentes redutores um pouco fortes podem transferir elétrons à molécula de N, à 
temperatura ambiente, conduzindo à cissão da ligação М--М, mas usualmente a reação 
necessita de condições extremas. O principal exemplo dessa reação é a reação lenta do 
metal lítio a temperatura ambiente, que produz Li;N. Similarmente, quando o magné- 
sio (vizinho diagonal do lítio) queima ao ar, ele forma o nitreto, bem como o óxido. 

A lentidão das reações do М, parece ser o resultado de vários fatores. Um é a for- 
ca da ligação М--М e consegientemente a energia de ativação para quebrá-la. (А for- 
ça dessa ligação também explica a falta de alótropos de nitrogênio). Um outro fator é 
o tamanho da lacuna HOMO-LUMO em М,, que torna a molécula resistente a proces- 
sos redox simples de transferência de elétrons. Um terceiro fator é a polarizabilidade 
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Figura 11.4 А estrutura de rede enrugada 
do bismuto. Cada átomo de Bi possui três vi- 
zinhos mais próximos; os átomos escuros in- 
dicam os vizinhos mais próximos de uma lá- 
mina adjacente enrugada. Os átomos mais 
claros estão mais distantes do observador. 
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baixa do N,, que não encoraja a formação dos estados de transição altamente polares 
que frequentemente estão envolvidos nas reações de deslocamento eletrofílico e nu- 
cleofílico. 

Métodos baratos de fixação do nitrogênio são altamente desejáveis, porque eles te- 
riam um efeito profundo na economia. No processo Haber para a produção de amônia 
(que discutimos em detalhes na Seção 17.7), H, e N, são combinados a temperaturas e 
pressões elevadas sobre um catalisador de ferro. Embora muito próspero e usado por 
todo o mundo, o processo requer uma planta onerosa que opera a temperatura e a pres- 


-são elevadas, e a pesquisa continua em direção a alternativas mais econômicas. 


Grande parte da pesquisa recente objetiva a conversão mais econômica do N, at- 
mosférico em substâncias químicas úteis e tem focalizado a maneira pela qual bacté- 
rias realizam a transformação a temperatura ambiente. O processo dominante para a fi- 
xação do nitrogênio nos solos é a conversão catalítica do nitrogênio a NH; pela enzi- 
ma nitrogenase, que ocorre nos nódulos da raiz dos legumes. A identidade dessa me- 
taloenzima é tópico de pesquisa considerável. Nesse contexto, os complexos de dini- 
trogênio de metais foram descobertos em 1965, e ao mesmo tempo a elucidação par- 
cial da estrutura da nitrogenase indicou que o sítio ativo contém átomos de Fe e de Mo 
(Capítulo 19). Esses desenvolvimentos conduziram ao otimismo de que a catálise ho- 
mogênea eficiente pudesse ser imaginada, onde os íons metálicos se coordenariam ao 
N, e promoveriam sua redução. Muitos complexos de N, de fato foram preparados, e 
em alguns casos a preparação é tão simples como borbulhar nitrogênio em uma solu- 
ção aquosa de um complexo: 


[Ru(NH)(H,0)] (аа) + Х.е) —> [Ru(NH) (МУР (аа) + Н,О() 


Como acontece para a molécula isoeletrônica do CO, a ligação nos terminais é típica 
do N, quando ele atua com um ligante (2). A ligação N—N no complexo de Ru(Il) é 
apenas levemente alterada daquela da molécula livre. Entretanto, quando N, está coor- 
denado a um centro metálico redutor mais fortemente, a ligação nitrogênio-nitrogênio 
é consideravelmente alongada por retrodoação da densidade eletrônica nos orbitais л* 
do N,. Embora novos catalisadores para a redução de М, ainda não tenham surgido 
dessa pesquisa, há muitas esperanças, porque é possível converter a ligação N, em al- 
guns desses complexos em ХН;` 


O nitrogênio não é muito rearivo, mas algumas bactérias conseguem reduzi-lo a tempera- 
tura ambiente. O processo comercial Haber requer temperaturas e pressões elevadas para 
produzir amônia, que é um ingrediente principal em fertilizantes е um intermediário quí- 
mico importante. Então, a amónia (mas não o nitrogênio) é oxidada a oxoânions em esta- 
do de oxidação elevados, tais como nitrato e nitrito. 


11.3 Haletos 


Os compostos de halogênios de fósforo, arsênio e antimônio são numerosos е impor- 
tantes na química sintética. Os trialetos são conhecidos de todos os elementos, do fós- 
foro ao bismuto. Entretanto, enquanto que os pentafluoretos são conhecidos do fósfo- 
ro ao bismuto, os pentacloretos são conhecidos somente do fósforo ao antimônio, e o 
pentabrometo é conhecido somente do fósforo. O nitrogênio não alcança o estado de 
oxidação do grupo em compostos de halogênio binário neutro, mas alcanga-o em NF). 
Presumivelmente, um átomo de N é muito pequeno para NF, ser estericamente possí- 
vel.“ A dificuldade de oxidar ВШ) a Bi(V) pelo cloro ou pelo bromo é um exemplo 
do efeito do par inerte. O pentafluoreto de bismuto, BiF, existe, mas ВІСІ; е BiBr, não. 


Dos halogênios, somente o flúor pode levar ao estado de oxidação máximo (+5) do bismu- 
to (em BiF,) e do nitrogênio (em NF} ). 


ЗТ.А. George, D.J. Rose, Y. Chang, Q. Chen, e J. Zubieta, Inorg. Chem. 34, 1295 (1995). 
“А possível existência do NF, foi investigado experimental e teoricamente: ver К.О. Christie, J. Am. Chem. 


Soc. 114, 9934 (1992). 
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(a) Haletos de nitrogênio 


A série mais extensa de compostos de halogênios são os fluoretos, e NF, é de fato seu 

único halogênio binário exergônico. Essa molécula piramidal não é muito reativa, En- 

tão, diferente do NH,. ela não é uma base de Lewis, porque os átomos F, fortemente 

eletronegativos, tornam o par de elétrons solitário indisponível: enquanto que a polari- 
$ 


dade na NH, é МН, em NF, ela é “NES. O fluoreto de nitrogênio pode ser conver- 


tido em espécies de N(V) NF” pela seguinte reação: 
МЕ, + 2F, + SbF, э [NEJ[SbF 7] 


O tricloreto de nitrogênio, NCL,, é um líquido altamente endergônico, explosivo, e vo- 
látil. Ele é preparado comercialmente pela eletrólise de uma solução de cloreto de 
amônia, e o produto resultante é usado diretamente como um oxidante de branquea- 
mento para a farinha. O tribrometo de nitrogênio instável, NBr,, foi preparado, mas 
МІ, é conhecido somente na forma de amoniato altamente explosivo NI, - NH,. Com- 
pletamente diferente do NF,, a difração de raios X indica uma estrutura polimérica pa- 
ra esse composto. com tetraedros de NI, ligados por pontes de iodo. 


Exceto para NF. os trialetos de nitrogênio possuem estabilidade limitada e o triiodeto de 
nitrogênio é traiçoeiramente explosivo. 


(b) Outros haletos 


Os trialetos e os pentaletos dos congêneres do nitrogênio são extensivamente usados 
na química sintética, e suas fórmulas empíricas simples escondem uma química estru- 
tural interessante e variada. 
Os trialetos se apresentam desde gases a líquidos, tais como PF, (p.e. —102 °С) e 
АББ; (p.e. 63 °С), a sólidos, tal como ВІ; (p.f. 649 °С), Um método comum de prepa- 
ração é a reação direta do elemento e do halogênio. Para o fósforo, o trifluoreto é pre- io 
parado pela metátese do tricloreto e um fluoreto: 


2РСІ,(1) + 3ZnF.(s) —2PF;(g) + 3ZnCL(s) сі F EN ~a 
Os tricloretos РСІ,. AsCl, e SbCl, são materiais de partida úteis para a preparação de | Cl cl 


uma variedade de alquil, aril, alcoxo e de amino derivados porque eles são suscetíveis 
à protólise e à metátese: 


ЕСІ, + 3EtOH ——>E(OED, + 3HCI (E =P, As, Sb) 2 
ЕСІ, + 6Me,NH ——>E(NMe)), + 3[Me,NH,]C] (Е =P, As, Sb) 


O trifluoreto de fósforo, PF,, é um ligante interessante, porque em alguns aspectos ele ES а, Т F 

se assemelha ao CO. Igual a este, ele é um doador о fraco, mas um forte receptor т, e 

os complexos de PF, que existem são análogos das carbonilas, tal como Ni(PE,),, о E 

análogo de Ni(CO).. O caráter receptor л é atribuído ao LUMO antiligante de Р—Е, 

que tem principalmente o caráter do orbital p do fósforo. Os trialetos também atuam 4 So, Cay 

como ácidos de Lewis moderados para as bases, como as trialquilaminas e os haletos. 

Muitos complexos de haletos foram isolados, tais como as espécies mononucleares F 

simples AsCl, (3) e SbF; (4). Ânions polinucleares e dinucleares mais complexos uni- F 

dos por pontes de haletos, tal como a cadeia polimérica ([BiBr]D, onde ВІ(Т) está ro- E = 

deado por um octaedro de átomos de Br, também são conhecidos. F ANS F 
Os pentaletos variam de substâncias voláteis, tais como PF, (p.e. -85 °С) e AsF, 2 | 

(p.e. -53 °C), a sólidos, tais como PCI, (sublima a 162 ºC) e BiF, (p.f. 154°C). As mo- 

léculas pentacoordenadas na fase gasosa são trigonal bipiramidal. Em contraste ao PF, 

volátile AsF,, SbF, é um líquido altamente viscoso, onde as moléculas estão associa- 

das através de pontes de átomos F. No SbF, sólido essas pontes resultam em um tetrá- 

mero cíclico (5), que reflete a tendência de Sb(V) alcançar o número de coordenação F 

de 6. Um fenômeno semelhante ocorre com РСІ,, que no estado sólido existe como 

[PCI [PCI]. Nesse caso, a contribuição iônica para a entalpia de rede fornece a força 

matriz para a transferência de um íon Cl” de uma molécula para outra. Os pentafluore- 


412 Quimica INORGÂNICA 


1 1 1 
3-2-1 012 3 4 5 
Número de oxidação, № 


Figura 11.5 Diagrama de Frost para os 
elementos do grupo do nitrogênio em solu- 
ção ácida. As espécies com número de охі- 
dação -3 são NH,, PH, e AsH,, e aquelas 
com os números de oxidação —2 e —1 são 
МН, e МН,ОН, respectivamente. Os esta- 
dos de oxidação positivos referem-se à 
maioria das espécies estáveis oxo e hidroxo 
em solução ácida e podem ser óxidos, oxoá- 
cidos ou oxoânions. 


tos de fósforo, de arsênio, de antimônio e de bismuto são ácidos fortes de Lewis. Co- 
mo observamos na Seção 5.9, SbF, é um ácido de Lewis muito forte; ele é muito mais 
forte, por exemplo. do que os haletos de alumínio. 

Os pentaletos de fósforo e de antimônio são muito úteis em sínteses. O pentaclo- 
reto de fósforo. PCI,. é amplamente usado no laboratório e na indústria como um ma- 
terial de partida: algumas de suas reações características são mostradas no Esquema 
11.2. Observe, por exemplo, que a reação de PCI, com ácidos de Lewis produz sais de 
РСІ;, bases de Lewis simples сото F origina complexos hexacoordenado como РЕ, 
compostos contendo o grupo NH, conduz à formação de ligações P—N, е a interação 
de PCI, com H,O ou P,O, produz О--РСІ,. 


Os haletos de nizrogênio possuem estabilidade limitada, mas seus congêneres mais pesa- 


dos formam uma série extensa de compostos. Fórmulas típicas são EX, e EX,. Os trialetos . 


e os pentaletos são materiais de partida úteis para a síntese de derivados pela substituição 
metatética do baleto. 


[PCA IBCI,] 


Esquema 11.2 Usos do РСІ,. 


11.4 Óxidos e a química redox aquosa 


Podemos inferir sobre as propriedades redox dos compostos dos elementos do Grupo 
15/V em solução aquosa ácida a partir do diagrama de Frost, mostrado na Figura 11.5. 
A declividade da inclinação das linhas na direita do diagrama mostra a tendência ter- 
modinâmica para a redução dos estados de oxidação +5 dos elementos. Elas mostram, 
por exemplo, que Bi.O, é potencialmente um agente oxidante muito forte, compatível 
com o efeito do par inerte e a tendência do Bi(V) formar Bi(TID. O próximo agente 
oxidante mais forte é o NO}. As(V) e Sb(V) são agentes oxidantes mais moderados, е 
P(V), na forma de ácido fosfórico, é um oxidante muito fraco. 

As propriedades redox do nitrogênio são importantes por causa de sua ocorrência 
comum na atmosfera. na biosfera, na indústria e no laboratório. A química do nitrogê- 
nio também é muito complexa, em parte por causa do número grande de estados de 
oxidação acessíveis, mas também porque as reações termodinamicamente favoráveis 
são lentas ou possuem velocidades que dependem da identidade dos reagentes. Em 
contraste com os mecanismos das reações mais sistemáticas dos compostos orgânicos 
e de coordenação, multas das reações de N, e de seus óxidos е oxoânions mostraram- 
se difíceis de ser racionalizados. 

Os principais pontos a lembrar incluem o fato que, como a molécula de N, é ciné- 
ticamente inerte, reações redox que consomem N, são lentas. Entretanto, por razões 
mecanísticas que parecem ser diferentes em cada caso, a formação de N, também é 
lenta e frequentemente evitada em solução aquosa (Esquema 11.3). Da mesma forma 
que ocorre com vários outros elementos do bloco p, as barreiras para a reação de охой- 
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Esquema 11.3 Interconversáo de espécies de nitrogênio importantes. 


nions de estado de oxidação elevado, como NO}, são maiores do que para os oxoá- 
nions de estado de oxidação baixo, tal como NO). Também lembraríamos que pH bai- 
xo aumenta o poder oxidante dos oxoânions (Seção 6.3). Frequentemente pH baixo 
também acelera suas reações de oxidação pela protonação, pois essa etapa visa a faci- 
litar a quebra de ligação N—O subseqiiente. Finalmente, é bom recordar que as rea- 
ções dos óxidos e dos oxoânions de nitrogênio normalmente ocorrem pela transferên- 
cia do átomo ou do íon. e a transferência de elétron por esfera externa é rara. 

A Tabela 11.2 resume algumas das propriedades dos óxidos do nitrogênio, e a Ta- 
bela 11.3 faz o mesmo para os oxoânions de nitrogênio. Essas tabelas nos ajudarão a 
escolher o caminho por meio dos detalhes de suas propriedades. 


As reações dos compostos de nitrogênio e oxigênio que liberam ou consomem N, geralmen- 
te são muito lentas em remperaturas normais e pH = 7. 


(a) Oxoânions de nitrogênio (V) 

A fonte mais comum de N(V) é o ácido nítrico, HNO,, que é a substância química in- 
dustrial principal usada na produção de fertilizantes, de explosivos, e de uma enorme 
variedade de substâncias químicas contendo nitrogênio. Ele é produzido pelas versões 
modernas do processo de Ostwald, que faz uso de uma rota indireta a partir de N, ao 
composto altamente oxidado HNO, via o composto totalmente reduzido NH,. Entáo, 
após o nitrogénio ter sido reduzido ao estado -3 como NH, pelo processo Haber, ele é 
oxidado ao estado +4: | 


4NH,(g) + 70(g) —6H,0(g) + 4NO,(g) A,G”=-308,0 kJ (mol NO,)” 


Então o NO, sofre desproporcionamento em М(Ш) e N(V) em água a temperaturas ele- 
vadas: 


| ЗМО ag) + H,O) —2HNO;(ag) + NO(g) АС” =-308,0 KJ {mol HNO,)” 


Todas as etapas são termodinamicamente favoráveis. O subproduto NO é oxidado com 
O, а NO, e recirculado. Tal rota indireta é empregada porque a oxidação direta do М, 
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Tabela 11.2 Oxidos de nitrogênio 


Número de Estrutura 
oxidação Fórmula Nome (fase gasosa) Observações 
+1 М.О Óxido nitroso ds Gás incolor, não 
(óxido de dinitrogênio) NO N—O С, тийогеаймо 
+2 NO Oxido nítrico 115 c Gás reativo 
(monóxido de nitrogênio) N— 0 ev paramagnético, 
б 0 incolor 
\ . 
+3 М.О, Trióxido de dinitrogênio N — N Forma sólido 
azul (p.f.—101 
0 ºC) е dissocia-se 
Planar, б, em NO e.NO, na 
fase gasosa 
N c 
+4 №0, Dióxido de nitrogênio OTRO 9 Gásreativo 
paramagnético, 
ES E Di marrom 
М — № > 
Tetróxido de dinitrogénio j N Forma líquido 
incolor (p.f.—11 
Planar, Don °C); Sm 
equilíbrio com 
О О o NO, na fase 
“М Ny gasosa. 
+5 М.О. Pentóxido de dinitrogênio | Sólido iônico 
(óxido de dinitrogênio) 0 0 incolor 
e [NO,IINO] (p.t. 
EN 32 °С); instável 
Tabela 11,3 Óxcênions de nitrogênio 
Número de : . 
oxidação Fórmula Nome comum Estrutura Observações 
+1 моғ Hiponitrito 012- Normalmente 
N N A atua como um 
AR agente redutor 
0 
Са 
+3 NO: Nitrito 124 „М E Base fraca; atua 
2 0 RD 0 сото um agente 
8 oxidante e 
Coy redutor 
> ЖОО, р 
53 No ИО Ө, к—01 Agente oxidante 
(cátion de nitrosila) 2721 
С e ácido de 
Бы Lewis; ligante 
оТ receptor x 
1,22 
+5 NO; Nitrato O-—N ' 
? N Base muito 
0 fraca; um agente 
oxidante 
Planar, Dan 
E ias 1158 4, 
+5 NO; Nitrônio o- n — o! Я 
É (cátion nitrila) Agente oxidante, 
Linear, D ' agente nitrante, 


e um ácido de 
Lewis 


ao NO, é termodinamicamente desfavorável, com 4,07 (NO,) = +51 kJ mol*. Em par- 
te, esse caráter endergônico é devido à força maior da ligação М-М. 

Dados de potencial-padrão implicam que o íon МО; é um agente oxidante razoa- 
velmente forte: entretanto, os aspectos cinéticos dessas reações são importantes, е elas 
geralmente são lentas em solução ácida diluída. Como a protonação do oxigênio pro- 
move a quebra da ligação М--О, HNO, concentrado (onde NO; está protonado) sofre 
reações mais rápidas do que o ácido diluído (onde o ácido está completamente disso- 
ciado). Ele também é um melhor agente oxidante em baixos valores de pH. Um sinal 
deste caráter oxidante é a cor amarela do ácido concentrado, que indica sua instabili- 
dade em relação à decomposição em №О,: 


4HNO;(aq) ——>4N0O,(aq) + O(g) + 2H,0(1) 


Essa decomposição é acelerada pela luz e pelo calor.” 

A redução de íons NO; raramente produz um produto único; assim, muitos estados 
de oxidação mais baixos do nitrogênio estão disponíveis com barreiras cinéticas subs- 
tanciais a sua interconversão. Por exemplo, um agente redutor forte, como o zinco, po- 
de reduzir uma proporção substancial de HNO, diluído até o estado de oxidação +3: 


HNO, (aq) + +Zn(s) «ОН (ад) ——>NH; (aq) + 3H,0(D + 4Zn™ (aq) 


Um agente redutor mais fraco, tal como o cobre, procede somente até o estado de oxi- 
dação +4 no ácido concentrado: 


2НМО (aq) + Cu(s) + 2H*(aq) ——>2NOg) + Cu™(aq) + 2H,0(1) 
Com o ácido diluído, o estado de oxidação +2 é favorecido, e NO é formado: 


2NO;(ag) + 3Cu(s) + 8H'(aq) ——>2N0(g) + 3Cu” (aq) + 4H,0() 


O íon nitrato é um agente oxidante forte mas lento à temperatura ambiente; ácido forte e 
aquecimenio aceleram a reação. 


Exemplo 11.2 Correlacionando tendências nas estabilidades do N(V) 
e do Bi(V) 
Compostos de N(V) e Bi(V) são agentes oxidantes mais fortes do que os estados de 
oxidação +5 dos três elementos intermediários. Correlacione essa observação com as 
tendências na tabela periódica. 


Resposta: Os elementos leves do bloco p são mais eletronegativos do que os elementos 
imediatamente abaixo deles na tabela periódica; esses elementos em geral não oxidam 
tão facilmene. Geralmente o nitrogênio é um bom agente oxidante em seus estados de 
oxidação positivos. O bismuto é muito menos eletronegativo, mas favorece o estado de 
oxidação +3 em vez do estado de oxidação +5, por causa do efeito do par inerte. 


%%%%....ш.:. .......ө:...ө! ‚жлне зке ороееавванааве ‚лесе зе зо ТЫ ТЕТІТЕТТІТІТЕТІ 


Teste seus conhecimentos 11.2 A partir das tendências na tabela 
periódica, indique se é o fósforo ou o enxofre o agente oxidante mais forte. 


(b) Nitrogênio (IV) e nitrogênio (III) 

O óxido de nitrogênio (IV), que normalmente é chamado de dióxido de nitrogênio, 
existe como uma mistura em equilíbrio do radical marrom МО, е seu dímero incolor 
М№,О, (tetróxido de dinitrogénio): 


л rr 6 л rr rr rr rro rr rr rr rro rro rr UCA O UNO O UC DOU SOU Un 


5 Comentários úteis sobre perigos de explosão do NO; em combinação com cátions oxidáveis, tal como 
МН; em nitrato de amônio, são encontrados em L. Bretherick, J. Chem. Educ. 66, A220 (1989). 
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№,0 (8) = 2ХО,(а) K=0,115a25°C 


Essa facilidade para dissociar é compatível com a ligação N—N em М.О; (6), sendo 
significativamente mais longa e mais fraca do que a ligação C—C no fon isoelewoni- 
co oxalato, С.О; (7), que não possui equilíbrio com os radicais CO; na mesma manei- 
ra. O elétron desemparelhado ocupa um orbital antiligante em NO, e no radical tran- 
siente CO), e assim está menos localizado no átomo de N mais eletronegativo em NO, 
do que está em С по СО. Conseqiientemente, a ligação em М,О, é um tanto fraca e 
mais provável de se dissociar do que o íon oxalato. 

O óxido de nitrogênio (IV) é um agente oxidante venenoso, presente em baixas 
concentrações na atmosfera, especialmente em fumaça fotoquímica. Em solução aquo- 
sa básica, ele desproporciona em М(Ш) e N(V), formando os íons NO; e МО;: 

2NO,(aq) + 20H (aq) ->МО (aq) + NO; (aq) + H,O(I) | 
Em solução ácida (como no processo de Ostwald), o produto da reação é N(II) em vez 
de М(ПІ), porque o próprio ácido nitroso desproporciona prontamente: 


3HNO,(aq) ——NO;(aq) + 2NO(g) + H,O'(aq) (Е?-%005У,К-50) 
O ácido nitroso. HNO,, é um agente oxidante forte: 


HNO,(aq) + H (aq) + e” ——>NO(g) + Н,О(1) (Е?- +1,00 V) 


e as reações como um agente.oxidante frequentemente são mais rápidas do que seu 


desproporcionamento. 
A velocidade na qual o ácido nitroso oxida é aumentada pelo ácido, como resulta- 


do de sua conversão ao íon nitrosónio, NO”: 


HNO,(aq) + H (ад) ——>NO"(aq) + H,0(0) 


O íon nitrosônio é um ácido de Lewis forte e rapidamente forma complexos com 
ânions e outras bases de Lewis. As próprias espécies resultantes não podem ser susce- 
tíveis à oxidação (como no caso dos íons so% e F, que formam [SO,ONO] (8) e 
ONF (9), respectivamente), mas a associação freqüentemente é a etapa inicial em uma 
reação redox global. Então, há boa evidência experimental de que a reação de HNO, 
com íons Г conduz à formação rápida de INO: 


T (aq) + NO (aq) ——>INO(aq) 


seguida pela reacáo de segunda ordem determinante da velocidade entre duas mo- 
léculas INO: 


2INO(ag) — Lag) + 2NO(g) ` 


Os sais de nitrosônio contendo ânions coordenantes muito pobres, tal como 
[NOJ[BF,), são reagentes úteis no laboratório como bons agentes oxidantes е como 
uma fonte de NO”. 


Os estados de oxidação intermediários do nitrogênio fregiientemente são suscetíveis ao 
desproporcionamento. 


(с) Oxido de nitrogênio (11) 

O óxido de nitrogênio (П), normalmente óxido nítrico, é uma molécula com um núme- 
ro ímpar de elétrons. Entretanto, diferente do NO, ela não forma um dímero estável em 
fase gasosa. Essa diferença reflete a deslocalização maior do elétron ímpar no orbital 
п* no NO do que o correspondente HOMO em NO,. O óxido nítrico reage com O, pa- 


$ Мітоѕ na Seção 3.9 que os elétrons ligantes são mais prováveis de ser encontrados próximo ao átomo 
mais eletronegativo em uma ligação, e os elétrons antiligantes são mais prováveis de serem encontrados pró- 
ximo ao átomo menos eletronegativo, 


LR 
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ra gerar NO,, mas na fase gasosa a lei de velocidade é de segunda ordem em relação 
ao NO, porque o dímero transiente, (NO),, é produzido e colide com uma molécula de 
O,. Como a reação é de segunda ordem, NO atmosférico (que é produzido em concen- 
trações baixas por casas de força movidas a carvão e por motores a gasolina e a diesel) 
converte-se lentamente a NO,. Até o final dos anos 80, nenhum papel biológico bené- 
fico era conhecido para o NO. Entretanto, desde então, sabe-se que NO é gerado in vi- 
vo, e que executa funções tais como redução da pressão sanguínea, neurotransmissão, 
e a destruição de micróbios. Milhares de artigos científicos foram publicados sobre as 
funções fisiológicas do NO. mas nosso conhecimento fundamental de sua bioquímica 
ainda é bastante escasso.” 

Como NO é endergônico, seria possível encontrar um catalisador para converter о 
NO poluente em gases naturais da atmosfera N, e O, em sua própria fonte, nos esca- 
pamentos. É conhecido que Си” em uma zeólita catalisa a decomposição de NO e um 
entendimento razoável do mecanismo foi desenvolvido; entretanto, esse sistema ainda 
não é suficientemente robusto para um conversor catalítico prático de escapamento de 
automóvel.* 


O óxido nítrico é um ligante receptor T forte, e um poluente problemático na atmosfera ur- 
Бапа; a molécula atua como ит neurotransmissor. 


(d) Estados de oxidação baixos 
O número de oxidação médio do nitrogênio no óxido de dinitrogênio, N,O (especifi- 
camente, NNO), que normalmente é chamado de óxido nitroso, é +1; o do íon azida, 
N; é- 1. Ambas as espécies são isoeletrônicas com CO,, mas а semelhança raramen- 
te se estende além de suas formas lineares comuns. 

O óxido de dinitrogênio, um gás não-reativo incolor, é produzido pelo compropor- 
cionamento do nitrato de amônio fundido. Cuidado deve ser tomado para evitar uma 
explosão nessa reação, onde o cátion é oxidado pelo ânion: 


NH,NO,(1) 55 x.0(g) + 2H,0(g) 


Dados de potencial-padrão sugerem que N,O seria um agente oxidante forte em solu- 
ções ácidas е básicas: | 


N,O(g) +2H (aq) + 20 ——>N(g) + H,00) (Е = +1,77 V арнН = 0) 
N,O(g) + 2H,0(1) + 20 ——>N(g) + 20H (ag) (Е = +0,94 V a pH = 14) 


Entretanto, considerações cinéticas são de suma importância, e о gás não é reativo pa- 
ra muitos reagentes a temperatura ambiente. Um sinal dessa inércia é que N,O tem si- 
do usado como gás propelente na indústria alimentícia. Similarmente, N,O foi usado 
por muitos anos como um anestésico moderado; entretanto, essa prática foi interrom- 
pida por causa dos efeitos colaterais fisiológicos indesejáveis. 

Os íons azida podem ser sintetizados pela oxidação de amideto de sódio com íons 
NO; ou com №,О a temperaturas elevadas: 


3NH; + NO; —_ С.ҳ: + ЗОН + NH, 
2NH; + N,0 22, N; + OH + МН, 


O íon azida é uma base de Brønsted razoavelmente forte, o pK, de seu ácido conjuga- 
‚ do, ácido hidrazóico, HN,, sendo 4,77. Ele também é um bom ligante para os íons do 
bloco а. Entretanto, complexos ou sais de metais pesados, tais como Pb(N;), е 


Poo... roonoo.so ...... e...” ...... 4%4%44..... „жена жж жэ, ЕЕ Т ТТ ‚кака ж жож» жазоо» 


Para uma avaliação atualizada, ver J.S. Stamler, D.J. Singel, e J. Loscalzo, Biochemistry of nitric oxide and 
its redox active forms. Science 258, 1898 (1992); Е.А. Dierks, S. Hu, K.M. Vogel, AE. Yu, T.G. Spiro, e J.N. 
Burstyn, J. Am. Chem. Soc. 119, 7316 (1997). 
8 М. Iwamoto, Н. Furkawa, Y. Mine, F. Uemera, S. Mikuriya, e S. Kagawa, Chem. Commum. 1272 (1986); Т. 
Beutel, J. Sarkany, G.-D. Lei, J.Y. Yan, e W.M.H. Sachtler, J. Phys. Chem. 100, 845 (1996). 
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Hg(N,),, são detonadores sensíveis ao choque. As azidas iônicas, tal como NaN,, são 
termodinamicamente instáveis, mas cineticamente inertes; elas podem ser manuseadas 
à temperatura ambiente. Quando as azidas de metais alcalinos são aquecidas, liberam 
М.; essa reação é empregada para inflar air bags de automóveis. 


О gás triatômico Ж.О não é reativo, por razões cinéticas; o fon azida isoeletrônico, №, 
forma muitos complexos metálicos. 


(e) Hidrazina e hidroxilamina 

A hidrazina, N,H, (10). onde o número de oxidação do nitrogênio é —2, e a hidroxila- 
mina, МН,ОН (11), onde ele é —1, são moléculas isolobais que formalmente estão re- 
lacionadas a NH, pela substituição de um átomo de H por um grupo NH, ou um grupo 
OH, respectivamente. Ambos os compostos são líquidos à temperatura ambiente, o 
substituinte eletronegativo torna o par solitário do nitrogênio menos disponível e resul- 
ta em bases de Bronsted mais fracas (e consequentemente acidez maior para os ácidos 
conjugados) do que NH;: 


NH; BH; NH,OH* 
рК, 9,26 7.93 5,82 


A força da base de Lewis é reduzida da mesma forma. 
A maioria da hidrazina comercial é preparada pela oxidação de NH, pelos íons 
CIO”: 


2NH,(aq) + CIO (aq) ——>N,H,(aq) + СГ (aq) + Н,0(1) 


Formalmente, essa é uma reacáo redox. Entretanto, o mecanismo é mais complexo do 
que uma transferência de elétrons simples, porque ele procede através da formação do 
intermediário NH,Cl. Uma vez formado, o NH,Cl é atacado pela base de Lewis NH,, 
que resulta no deslocamento de СЇ e na formação de uma ligação N—N: 


NH,Cl(aq) + 2NH;(aq) —— H,NNH (aq) + СІ (aq) + МН, (aq) 


A hidrazina (p.f. 2ºC, р.ғ. 113°C) está fortemente associada através de ligação de hi- 
drogênio. É um composto endergônico (AG = +149 kJ mol” 5) cineticamente inerte, . 
e largamente usado como um agente redutor. Por exemplo, ela é usada para reduzir 
oxigênio dissolvido em água em ebulição para suprimir a corrosão. Similarmente, as 
hidrazinas alquílicas são usadas como componentes redutores em alguns combustíveis 
de foguete. Quando a hidrazina reage com agentes oxidantes, ela produz uma varieda- 
de de produtos contendo nitrogênio. Um produto comum é N,, como nas reações 


N.H (ag) + Oe) — Ng) + 2H,0(1) 
N,H,(aq) + 2Cl)(g) —> Ng) + 4HCl(ag) 


A hidrazina é um agente redutor muito mais forte em solução básica do que em solu- 
cáo ácida: 

№0) + 5H (aq) + de —М№,Н, (а) E=0,23VapH=0 

Ng) + 4H,0(1) + 4” ——>N,H,(ag) + 40H (ag) E=-1,16VapH= 14 


A hidroxilamina, NH,OH, é um composto endergónico instável (ДАС = +23 kJ mol!) 
que é preparado pela redução de fons МО; pelos íons HSO} em solução neutra, segui- 
da pela acidificação e aquecimento. No primeiro estágio, SO; ataca NO) e forma uma 
ligação М--5; no segundo estágio, essa ligação N—S é hidrolisada: 


МО;(аа) + 2HSO;(ag) —2€ М(ОН)(50,)2 (aq) 
50%, H,NOH'(ag) + 250; (aq) 
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Embora os potenciais-padrão indiquem que a hidroxilamina pode servir como um 
agente oxidante ou como agente redutor, as últimas reações em geral ocorrem mais 
prontamente, como em 


4Fe™ (aq) + 2NH,0H (aq) ——> 4Fe” (ag) + №,0(8) + 6Н (ад) + Н,04) 


Essa reação não prediz N.. apesar de sua grande estabilidade, e o nitrogênio é levado 
diretamente do estado de oxidação —1 em H,NOH para o estado +1 em N,O por uma 
reação mecanisticamente complexa. 


Exemplo 11 З Comparando as propriedades redox dos oxoânions do 
nitrogênio e dos compostos oxo 

Compare (a) МО; e ХО; como agentes oxidantes; (b) NO,, NO, e N,O em relação à 
sua facilidade de oxidação ао аг; (с) N,H, e Н,МОН como agentes redutores. 


Resposta: (a) Os íons NO; e NO; são agentes oxidantes fortes. As reações do primei- 
ro frequentemente são lentas, mas quase sempre são rápidas em solução ácida. As rea- 
ções dos íons NO, geralmente são rápidas e tornam-se mais rápidas ainda em solução 
ácida, onde o NO” é um intermediário comum identificável. (b) NO, é estável em rela- 
ção à oxidação ao ar. N.O e NO são termodinamicamente suscetíveis à oxidação. En- 
tretanto, a reação de N.O com o oxigênio é lenta, e para concentrações de NO baixas 
a reação entre NO e O. é lenta, porque a lei de velocidade é de segunda ordem em re- 
lação ao NO. (c) Ambas. hidrazina е а hidroxilamina, são bons agentes redutores. Em 
solução básica, a hidrazina torna-se um agente redutor mais forte. 


Teste seus “conhecimentos 11.3 Resuma as reações que são 
empregadas para a síntese da hidrazina e da hidroxilamina. Essas reações 
são mais bem descritas como processos de transferência de elétrons ou 
como deslocamentos nucleofílicos? 


O Esquema 11.3 (mostrado anteriormente) resumiu as reações redox e as ácido-base 
de algumas espécies de nitrogênio importantes. Todas as reações redox mostradas em 
solução ocorrem pela transferência de átomo ou de íon em vez da transferência de elé- О 
tron simples. Essas reações incluem o desproporcionamento de NO, em solução bási- | 
ca, mostrado no topo do esquema, е a oxidação de NH, a N,H, e a NO,, no lado direi- р 


to do esquema. Como já foi observado, a oxidação da МН, pelo ОСТ para formar 6 < Y О 
N,H,, mostrado no lado inferior direito do esquema, envolve a formação inicial de | 0 | 
МН,СІ seguida pelo ataque nucleofílico de NH, по NH,CI. p p 


O nitrato, NO;, e o nitrito, NO), são os oxoânions mais importantes do nitrogênio. Suas 0 O ~o 
reações podem ser lertas, especialmente aquelas do nitrato. Os mecanismos freqiientemen- \ 
te envolvem а transzerência do átomo, e as velocidades são aumentadas pelo pH baixo. 0 
5 2 Sa А 12 ғ,0,,1 
(f) Охіаоѕ de fósforo, antimônio e bismuto 
A combustão completa do fósforo produz óxido de fósforo(V), Р,О,,. Cada molécula 
de P,O,, possui uma estrutura de gaiola onde о tetraedro de átomos de Р é unido por 
pontes de átomos de O. e cada átomo de P possui um átomo de O terminal (12). A A Р $ 
combustão em uma fonte limitada de oxigênio resulta na formação de óxido de fósfo- O AN О 
то(Ш), P,O,: essa molécula possui a mesma estrutura do Р,О,,, mas faltam os átomos | 0 | 
de O terminais (13). Também é possível isolar as composições intermediárias tendo Po Al Р 
um, dois ou três átomos de O presos terminalmente aos átomos de Р. Ambos os óxidos y 0” Р а; 0 
principais podem ser hidratados para produzir os ácidos correspondentes, o óxido de 0 
P(V) produzindo ácido fosfórico, Н,РО,, e o óxido de Р(ІП) produzindo ácido fosfo- ER 
2.44 


roso, H,PO,. Como observado na Seção 5.4, о ácido fosforoso possui um átomo de Н 4 р 
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preso diretamente ao itomo P; deste modo, ele é um ácido diprótico e melhor repre- 
sentado como (HO),PHO. 

Contrastando com a estabilidade elevada do óxido de fósforo(V), arsénio, antimó- 
nio e bismuto formam mais prontamente óxidos com estado de oxidação +3, especifi- 
camente А5.О,, Sb,O, e Бі.О;. Na fase gasosa, os óxidos de arsênio(III) е de antimó- 
піо(ІП) possuem a fórmula molecular E,O,, com a mesma estrutura tetraédrica de 
P,O,. Arsênio, antimônio e bismuto formam óxidos com-estado de oxidação +5, mas o 
óxido Bi(V) é instável e não foi estruturalmente caracterizado. Observe o número de 


. coordenação de 6 para o antimónio e de + para os elementos mais leves, o fósforo e o 


arsênio, com seus átomos menores. 


Os óxidos de fósforo incluem P,O, e P,O, ambos são compostos gaiolas com simetria Tg. 
Avançando do arsênio ao bismuto, o estado de oxidação +5 é mais prontamente reduzido 
а +3. 


Tabela 11.4 Diagramas de Latimer рага о fósforo 


ӘКЕДЕН 0.23 0,38 0,50 4,51 0,05 
Solugáo ácida H¿PO, —> H,P,0, > HPO, — H¿PO¿—> P > PH, 
| 
-0,28 | -0,50 | 
Es sm e 7142 2- -1,57 _ 2,05 -0,89 
Solução básica PO; — НРО; > HPO; —> P — PH, 


| -1,73 | 


(9) Oxoânions 

A partir do diagrama de Latimer, na Tabela 11.4, conclui-se que o fósforo elementar e 
a maioria de seus compostos exceto P(V) são agentes redutores fortes. O fósforo bran- 
co desproporciona-se em fosfina, PH,, (número de oxidação -3) e em íons hipofosfito 
(número de oxidação +1) em solução básica: 


Р,(5) + ЗОН (aq) + 3H.0(1) -РН,е) + 3H,POS(ag) 


Alguns oxoânions de fósforo comuns estão listados na Tabela 11.5. O ambiente apro- 
ximadamente tetraédrico do átomo de P em suas estruturas deve ser observado, bem 
como a existência de ligações Р--Н nos ânions hipofosfito e fosfito. A síntese de vá- 
rios oxoácidos e oxoânions de Р(Ш), incluindo HPOS e alcoxofosfanos, é convenien- 
temente executada pela solvólise de cloreto de fósforo(III) sob condições moderadas, 
tal como em solução de tetraclorometano: 


PC1,(1) + 3H,0(1) —> Н,РО, (ад) + 3HCI(ag) 
РСІ,0) + 3ROH(sol) + 3N(CH,);(sol) —— P(OR) (sol) + 3[HN(CH,),]Cl(sol) 


As reduções com Н,РО- г НРО т normalmente são rápidas. Uma das aplicações со- 
merciais dessa labilidads é o uso de H,PO; para reduzir íons Ni” (aq) e assim cobrir 
superfícies com níquel metálico, no processo chamado “deposição sem eletrodo”. 

` О diagrama de Frost para os elementos revela tendências similares em solução 
aquosa (Figura 11.5), com caráter oxidante, seguindo a ordem PO; = AsO? < 
Sb(OH); = Bi(V). A tendência termodinámica e a facilidade cinética de reduzir AsO? 
devem ser a chave para sua toxicidade em animais. Então, As(V) assim como AsOF 
prontamente imita о POJ, e assim pode ser incorporado às células. Aqui, diferente- 
mente do fósforo, ele é reduzido a uma espécie de АЅ(Ш), que pode ser о agente tóxi- 
co real. Essa toxicidade pode derivar da afinidade de Аз(Ш) pelos aminoácidos con- 
tendo enxofre. 
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Tabela 11.5 Alguns oxoânions de fósforo 


Número de 
oxidação Fórmula Nome Estrutura Observações 
+1 НРО; Hipoiosfito H == Agente redutor 
(cinidrodioxotosfato) | fácil 
2 Р A 
H7 NO 
0 С, 


М Agente redut 
+3 НРО“ Розо H SÊ 22 E 
(hidrotrioxofosfato) | 


Р 
AU 
a O 
0 Cy 
+4 Р,ОГ Hipofosfato 0 o 71- Básico 
| Р 57 i 
Во 
O 0 
+5 РО" Fosíato 0 Je Fortemente 
| básico 
< е8 
о“ NO 
0 Тұ 
R Р R 
+5 POS Ditostato 0 O o | Básico; “ы ж NS NÉ 
9 Р М, Р ж” análogos de | NT R 
eia longa | 
/ | 1 \ cadela А 
são conhecidos Р Р 
00 00 NEN A y 
“ 
Y 
R R 
14 PNR); 
Os oxoânions importan:es são as espécies de Р( o hipofosfito, H.PO;, as espécies de 
PAD) o fosfito, НРОГ. e as espécies de P(V) o fosfato, PO. A existência de ligações P-H 
e o caráter altamente reduzor dos dois estados de oxidação mais baixos é notável. O fós- CH 
foro(V) também forma uma série extensa de polifosfatos ligados por pontes de O. Em con- 2 3 
traste com o N(V), as espécies de P(V) não são fortemente oxidantes. As(V) é mais facil- Н.С р“ CH; 
а N P 
mente reduzido do que PV. Р ж VA N 
Жж. Ж 
е f HC шаа Чен. 
11.5 Compostos de nitrogênio com fósforo \ 
Muitos análogos de compostos de fósforo-oxigênio existem onde о átomo de О é subs- ch; 
tituído pelo grupo NR ou NH isolobal, tal como Р,(№К), (14), o análogo de P,O,. Ou- 15 [(CH,), PN] 
tros compostos existem onde os grupos OH ou OR são substituídos pelos grupos NH, д 
ou NR, isolobais. Um exemplo é P(NMe,),, o análogo de Р(ОМе),. Uma outra indica- 
ção do escopo da química do PN, e um ponto importante a relembrar, é que PN é isoe- 
letrónico com SiO. Por exemplo, vários fosfazenos que são cadeias е anéis, contendo 
unidades R,PN (15), são anélogos aos siloxanos (Seção 10.13) e às suas unidades Сн; 
К,510 (16)? | H¿C is A CH; 
Os dicloretos de fosfazeno são bons materiais de partida para a preparação de fos- N 5 Y VÃ 
fazenos mais elaborados. Eles são facilmente sintetizados: | М y 0 
не 702--5 7 
nPCI, + nNH,CI —> (CLPN), + 41 HCl п= 3004 А É Y Он 
A A ER DAR AA A A О Г К RSA PS Сн; 
° H.R. Allcock, Phosphorous-nitregen chemistry. Academic Press, New York (1972); Н.Н. Neilson, Phospho- 16 СН.) 50] x 
3/2910]3 


rous-nitrogen compounds. In Encyclopedia of inorganic chemistry (ed. R.B. King), Vol. 5, р. 3180. Wiley-Inters- 
cience, New York (1994). 
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Ci 
q ама 
“ьт YEN 
ч Ж 
а еы 
\ 
СІ 
17 ICLPNI, Da 
ci 
Ba 
р“ Cl 
eN ÓN 
/ \ 
N — DP 


18 [Cl,PN], 


Um solvente clorocarbono e temperaturas próximas a 130 °C produzem o trímero cí- 
clico (17) e o tetrâmero (18). e quando o trímero é aquecido a cerca de 290 °C ele mu- 
da para polifosfazeno. Os átomos de Cl no trímero, no tetrámero e no polímero pron- 
tamente sáo deslocados por outras bases de Lewis 


(CLPN), + 22CF,CF.O” —> [(CF,CF,0),PN], + 2nCI 


Semelhante à borracha de silicone, os polifosfazenos tornam-se elásticos a temperatu- 
ras baixas porque, da mesma forma que para o grupo isoeletrónico 51051, as molécu- 
las são helicoidais e os grupos PNP são altamente flexíveis. 

Um composto de fóstoro-nitrogênio, particularmente útil em laboratório até que 
suas propriedades carcinogênicas fossem descobertas, é o solvente aprótico hexame- 
tilfosforamida, ((CH,).N)¿P=0, que algumas vezes é designado como HMPA. O cá- 
tion grande bis(trifenilfostina)iminio, [Ph,P=N==PPh,]”, normalmente abreviado co- 
mo PPN”, é muito útil. Os sais desse cátion normalmente são solúveis em solventes 
apróticos polares, tais como HMPA, dimetilformamida e mesmo o diclorometano. 


А gama de compostos de PN é extensa e inclui os fosfazenos cíclicos e poliméricos, 
(РХ,М№),. Os fosfazenos formam elastómeros altamente flexíveis. 
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Exemplo 11.4 Planejando uma rota sintética para um ciclofosfazeno 
alcoxi substituído 


Indique a síntese e fomeça as equações balanceadas para a preparação de 
[NP(OCH,),], a partir de PCI,, NH,Cl e NaOCH,. 


Resposta: O clorofosfazeno cíclico pode ser sintetizado primeiro: 


арсі, + NH,CI—EZC (C1,PN), + 16 НСІ 


Os átomos de Cl são prontamente substituídos por bases de Lewis fortes, tais como os 
alcóxidos, no caso, para dar o produto desejado: 


(CLPN), + 8NaOCH, —> [(CH,0),PN], + 8NaCI 
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Teste seus conhecimentos 11.4 Indique um procedimento e forneça as 
equações químicas balanceadas para a preparação de um fosfazeno 
polimérico elevado, contendo uma cadeia principal de PN com dois grupos 
laterais de N(CH,), presos а cada átomo de P. 
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O grupo do oxigênio 
Os elementos do grupo do oxigênio, Grupo 16/VI, são com fregiiência, e oficialmen- 


te, chamados de calcogênios. O nome tem origem no termo grego para bronze, e refe- 
re-se à associação do enxofre e seus congêneres com o cobre. 


11.6 Ocorrência e obtenção dos elementos 


Os elementos principais do grupo são o oxigênio e o enxofre, os quais são encontrados 
na forma natural. 


(a) Oxigênio 

O oxigênio está prontamente disponível como O, na atmosfera e é obtido em grande 
escala pela destilação do ar líquido. A motivação comercial principal é recuperar O, 
para fabricar aço, onde ele reage exotermicamente com o coque (carbono) para pro- 
duzir o monóxido de carbono e calor. O calor é necessário para alcançar-se uma redu- 
ção rápida dos óxidos de ferro pelo CO e pelo carbono (Seções 6.1 e 9.6). O oxigênio 


puro, em vez de ar, é vantajoso nesse processo, porque a energia não é desperdiçada 
no aquecimento do nitrogênio. É necessário cerca de 1 tonelada de oxigênio para pro- 
duzir-se 1 tonelada de aço. 

O alótropo comum do oxigênio, formalmente dioxigênio, O,, sofre ebulição a 
-183 °С e possui tonalidade azul muito pálido no estado líquido. Essa cor surge das 
transições eletrônicas envolvendo pares de moléculas vizinhas. А descrição do orbital 
molecular do O, indica a existência de uma ligação dupla; entretanto, como salienta- 
mos na Seção 3.8, os dois elétrons externos ocupam orbitais л antiligantes diferentes 
com spins paralelos; como resultado, a molécula é paramagnética. O símbolo do ter- 
mo molecular para o estado fundamental é о. e daqui em diante а molécula será sim- 
bolizada О, ( Оза ) quando for apropriado especificar o estado do spin. 90 estado sin- 
glete As com elétrons emparelhados nos mesmos dois orbitais л* como no estado 
fundamental tem mais energia por 1,61 eV, e um outro estado singlete A, (“delta sin- 
glete”), com elétrons emparelhados em um orbital, encontra-se entre esses ; dois termos 
a 0,95 eV acima do estado fundamental. Entre esses dois estados singletes, o último 
possui um tempo de vida. no estado excitado, muito mais longo. Esse OCA) sobrevi- 
ve bastante tempo para participar nas reações químicas. Quando ele é necessário para 
as reações, O('A,) pode ser gerado em solução por transferência de energia a partir de 
uma molécula fotoexcitada. Então [Ru(bipy),]* pode ser excitado pela asorção de luz 
azul (452 nm) para originar um estado excitado eletronicamente, simbolizado 
*[Ru(bipy);]”, e esse estado а energia рагаО 2 ): 


*[Ru(bipy),]" + 0,01) —> [Rubipy), J” + OCA) 


Uma outra maneira eficiente para gerar о A,) é através da decomposição térmica de 
um ozonídeo: 


RO (eo RO 
ше RO | | 
Во аР +40, <-- Жр ---Ю-«Р--0 + ОРА, 
во“ | 4 
RO o RO 
В 


Contrastando com o caráter radical de muitas reações de O A >); O КІ А.) reage como 
um eletrófilo. Esse modo de reação é plausível, porque O Fá А J possui um orbital л* 
vazio. Por exemplo, O, Ee A.) adiciona-se a um dieno, imitando a reação de Diels-Alder 
do butadieno com um alceno eletrofílico: 


A 


0,075) + — 


Su 


O oxigénio singlete é tido como um dos produtos biologicamente perigosos da fuma- 
ga fotoquímica. 

O outro alótropo do oxigênio, o ozônio, O,, sofre ebulição a -112 ºC e é um gás 
azul endergónico explosivo e altamente reativo (А,С° = +163 kJ mol”). A molécula de 
O, é angular, de acordo com o modelo RPECV (19), e possui um ângulo de 117º, ela é 
diamagnética. 


О-о 


O oxigênio possui alótropos, dioxigênio e ozônio. O dioxigênio possui um estado funda- 

mental triplete que oxida hidrocarbonetos por um mecanismo de cadeia radicalar. А rea- 

ção com uma molécula em estado excitado pode produzir O, no estado singlete de vida lon- 

ga, encontrado em fumaça fotoquímica e fregiientemente reage como um eletrófilo. O ozô- 
` nio é um agente oxidante instável e altamente agressivo. 7 


% Os símbolos Y, Пел são usados para moléculas lineares, tais como dioxigênio, em lugar dos símbolos 
S,P e D, usados para os átomos. As letras gregas representam a magnitude do momento angular orbital total 
ao redor do eixo internuclear. 
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(b) Enxofre 


м 5 КС 3 “ж E O enxofre é obtido a partir de depósitos do elemento natural, minérios de sulfeto do 
sg metal, e de hidrocarbonetos líquidos ou gasosos com um teor de enxofre elevado. 

Diferente do oxigênio. o enxofre (e todos os membros mais pesados do grupo) tende a 

20 5, formar ligações simples com ele próprio ао invés de ligações duplas, рог causa da 50- 


breposição x pobre de seus orbitais. Como resultado, ele agrega em moléculas maio- 
res ou estruturas estendidas e consegiientemente é um sólido à temperatura ambiente. 
O vapor de enxofre, que é formado a temperaturas elevadas, consiste parcialmente de 
moléculas paramagnéticas de dienxofre, S,, que se assemelham ao O, em possuir um 
estado fundamental triplete e uma ligação dupla formal. 

Todas as formas cristalinas do enxofre que podem ser isoladas à temperatura am- 
biente consiste de anéis S,. O polimorfo comum ortorrômbico, o-S,, consiste de anéis 
com oito membros. igual a uma coroa (20), mas é possível sintetizar e cristalizar anéis 
de seis a 20 átomos de S. O enxofre ortorrómbico funde a 113°C, o líquido amarelo es- 
сшесе acima de 160°C e torna-se mais viscoso à medida que os anéis de enxofre que- 
bram, abrem-se e polimerizam. Os polímeros helicoidais S, resultantes (21) podem ser 
obtidos a partir do fundido e resfriando para formar materiais metaestáveis semelhan- 
te a borracha, que revertem lentamente а 0-5, à temperatura ambiente. 


` O enxofre é extraído como o elemento a partir de depósitos subterráneos e sua forma mais 
estável é a molécula cíclica 5, O enxofre possui muitas formas alotrópicas, incluindo um 
polímero metaestável. 


(c) Selênio, telúrio e polônio 
Os elementos quimicamente moles selênio e telúrio ocorrem em minérios de sulfeto 
metálico, e sua fonte principal é o refino eletrolítico do cobre. 

O selênio existe como vários polimorfos diferentes. Da mesma forma que о en- 
xofre, um alótropo não-metálico de selênio existe, o qual contém anéis de 5е,, mas a 
forma mais estável à temperatura ambiente é o selênio cinza, um material cristalino 
composto de cadeias helicoidais. A fotocondutividade do selênio cinza surge da pro- 
priedade de a luz incidente excitar elétrons através de seu band gap razoavelmente 
pequeno (2,6.eV no material cristalino, 1,8 eV no material amorfo), e é usado em fo- 
tocélulas. A forma comercial comum do elemento é o selênio preto amorfo. Uma ou- 
tra forma amorfa de selênio, obtida pela deposição do vapor, é usada como fotorre- 
ceptor no processo de fotocópia xerográfico. O selênio é um elemento essencial para 
os humanos, mas há uma faixa estreita de concentração entre a mínima diária reque- 
rida e a toxicidade. 

O telúrio cristaliza em uma estrutura de cadeia semelhante à do selênio cinza. O 
polônio cristaliza em uma estrutura cúbica primitiva e uma forma proximamente re- 
lacionada a temperaturas acima de 36ºC. Observamos na Seção 2.5 que um arranjo 
cúbico simples representa o empacotamento ineficiente de átomos, e o polônio é o 
único elemento que adota essa estrutura em condições normais. O telúrio e o polônio 
são altamente tóxicos; a toxicidade do polônio é aumentada pela sua radioatividade 
intensa. 


O selênio e o telúrio cristalizam em cadeias helicoidais; o polônio cristaliza em uma for- 
ma cúbica primitiva. 


11.7 Haletos 


O oxigênio forma muitos óxidos e oxoânions de halogênio, e os discutiremos no Ca- 
pítulo 12. O estado de oxidação do oxigênio é —2 em todos os seus compostos com os 
halogênios, com exceção do flúor. O difluoreto de oxigénioyOF,, é o fluoreto de oxi- 
gênio mais elevado e conseqiientemente contém oxigênio em seu estado de oxidação 
mais alto (+2). 
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Enxofre, selênio, telúrio e polônio possuem uma química de halogênio muito rica, 
e alguns dos haletos mais comuns estão resumidos na Tabela 11.6. O enxofre, o ele- 
mento mais eletronegativo, forma iodetos muito instáveis, mas o telúrio e o polônio 
formam compostos mais robustos com o iodo, presumivelmente por causa de seu raio 
atômico maior. Dos halogênios, o átomo de F eletronegativo, pequeno, só expõe o es- 
tado de oxidação máximo do grupo dos elementos dos calcogênios, mas ele não forma 
compostos binários estáveis de selênio, de telúrio e de polônio nos estados de oxida- 
ção baixos (+1 e +2). Uma série de subaletos catenados existe para os membros pesa- 
dos do grupo. Por exemplo, Те, е Te,Br consiste de tiras de hexágonos de Te compar- 
tilhadas na extremidade com pontes de halogênio (22). A inabilidade dos outros halo- 
gênios além do flúor em expor os estados de oxidação mais elevados é entendida, por- 
que eles são menos eletronegativos do que o flúor, e suas forças de ligação simples aos 
outros elementos geralmente são mais fracas. A falta de fluoretos no estado de oxi- 
dação baixo pode ser uma conseqiéncia de sua instabilidade para о desproporciona- 
mento no elemento e no fluoreto de estado de oxidação mais elevado. 

As estruturas dos haletos de enxofre S,F,, SF,, SF, e S,F, (Tabela 11.6) estão em 
concordância com o modelo КРЕСУ. Então, SF, possui dez elétrons de valência ao ге- 
dor do átomo de S, dois dos quais formam um par solitário na posição equatorial de 
uma bipirâmide trigonal. Já mencionamos a evidência teórica de que os orbitais mole- 
culares se ligam os átomos de F ao átomo central no SF, utilizam os orbitais 4s e 4p do 
enxofre, com os orbitais 3d tendo um papel pouco importante (Seção 3.12). O mesmo 
parece ser verdade para SF, е S,F,,. : 

О hexafluoreto de enxofre é um gás à temperatura ambiente. Sua inércia deriva da 
proteção estérea do átomo de S central, em reações termodinamicamente favoráveis 
tais como a hidrólise: 


5Е (е) + 4H,0(1) ——>6HF(ag) + H,SO (ag) 


A molécula SF, menos estericamente protegida é facilmente hidrolisada e é mais rea- 
tiva do que SE. 


SF, + H,O ——>0SF, + 2HF 


SF, e SeF, são agentes de fluoracáo muitos seletivos para a conversão de -COOH em 
СЕ, e C=0 e grupos P=0 em grupos CF, e РЕ,; 


2R,CO + SF, ——>2R,CF, + SO, 


Outros haletos dos calcogênios existem e estão resumidos na Tabela 11.6. Cloretos de 
enxofre são comercialmente importantes. A reação do enxofre fundido com СІ, produz 
a substância tóxica e malcheirosa, o dicloreto de dienxofre, S,Cl,, que é um líquido 
amarelo a temperatura ambiente (p.e. 138°C). O dicloreto de dienxofre e seu produto 
de cloração posterior, o dicloreto de enxofre, 5СІ,, um líquido vermelho instável, são 
produzidos em grande escala para uso em vulcanização de borracha. Nesse processo, 
as pontes dos átomos S são introduzidas entre as cadeias do polímero e o objeto de 
borracha pode reter sua forma. 
Os haletos de oxigênio possuem estabilidade limitada, mas seus congêneres mais pesados 
formam uma série extensa de compostos de halogênios. Fórmulas típicas são EX, e EX, 
Compostos binários de oxigênio e de halogênios são menos extensos e menos importantes 
do que оз cômpostos de halogênio de enxofre, de selênio e de telúrio. 


"q Passmore, Асс. Chem. Res. 22, EA 
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Tabela 11.6 Alguns haletos de enxofre, selênio e telúrio 


Número de 
oxidação Fórmula Estrutura Observações 
+2 Te,X (X=Br, |) Pontes de haleto Cinza-prata 
+1 SF, Dois isômeros: 
F 
5—5 ей Reativo 
F 
ж” А x 
57 NCF 
F 
с 
ж 
5,01, ж 5 — 8 Reativo 
Cl 
+2 SCI, CI Reativo 
Ж 
5 
СІ 
+4 SF, F Gás 
F 
Jo 
EE 
F 
+5 SeX, (X=F, CI, Br) F F Ser, líquido 
F F 
TeX, (X=F, Cl, Br, |) E | Раб LE F TeF, sólido 
Reativo 
So dad 
Se,F,o F F 
+6 SF,, SeF, E Gases incolores 
. TeF F F 
s N | A Líquido 
5 | Nx; ` (p.e. 36 °С) 
F 


11.8 Oxigénio e os óxidos do bloco p 


O oxigênio não é uma molécula inerte, e muitas de suas reações são lentas (uma pri- 
meira observação foi feita em conexão com os sobrepotenciais na Seção 6.4). Por 
exemplo, uma solução de Fe” é lentamente oxidada pelo ar, embora a reação seja ter- 
modinamicamente favorecida. 

Vários fatores contribuem para uma energia de ativação apreciável de muitas rea- 
ções do O,. Em primeiro lugar, com agentes redutores fracos, a transferência de elé- 


trons simples para О; é levemente desfavorável, em termos termodinâmicos: 


(ES = 013 УарнН =0) 


О,(9) + H'(ag) + е ——>HOL2) 
(Е = 0,33 У арн = 14) 


О. +€ ——>05(ag) 


Um reagente redutor monoeletrônico deve exceder esses potenciais para alcançar uma 
velocidade de reação significativa. Em segundo lugar, o estado fundamental do O,, com 
ambos os orbitais л* unicamente ocupados, não é um ácido de Lewis eficaz nem uma 
base de Lewis eficaz, e deste modo possui pouca tendência a sofrer reações de desloca- 
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mento com ácidos ou bases de Lewis do bloco p. Finalmente, a energia de ligação ele- 
vada de O, (497 kJ mol”) resulta em uma energia de ativação elevada para reações que 
dependem de sua dissociação. Os mecanismos radicalares em cadeias podem fornecer 
caminhos de reação que evitam algumas dessas barreiras de ativação nos processos de 
combustão a temperaturas elevadas, e as oxidações também ocorrem em solução. 


As reações do dioxigênio em geral são termodinamicamente favoráveis, mas lentas. 


(a) Peróxido de hidrogênio 

O diagrama de Frost para o oxigênio mostra que Н,О, é um bom agente oxidante, mas 
instável em relação ao desproporcionamento (Figura 11.6). Na prática, entretanto, não 
é muito lábil e sobrevive razoavelmente bem em temperaturas moderadas, a menos que 
traços de alguns íons estejam presentes, para atuarem como catalisadores. Alguma 
análise no mecanismo é obtida observando-se que os catalisadores eficazes possuem 
potenciais-padrão no intervalo de 1,76 У, o valor para a redução de Н,О, a água, е 
-1,03 V, o valor para a redução de O, a Н,О,. Acredita-se que o íon catalisador varia 
entre dois estados de oxidação à medida que alternadamente oxida e reduz H,O, (Fi- 
gura 11.7). 


Peróxido de oxigênio ё suscerível à decomposição pelo desproporcionamento a temperatu- 
ras elevadas ou na presença de catalisadores. 


eessesevrosesseeos .o.. 


Exemplo 11.5  Decidindo se um íon pode catalisar o 
desproporcionamento de H,0, 


э 4 Ж A 42% 
Fe” é termodinamicamente capaz de catalisar a decomposição de H,0,? 


Resposta: O potencial-padrão para a redução de Ғе” a Fe” é 0,77 V. Esse valor loca- 
liza-se entre os potenciais para a redução de H,O, a H,O (+1,76 V) е para a redução de 
O, a H,O, (-1,03 У); assim, a decomposição catalítica deve ocorrer. Podemos verifi- 
car que os potenciais são favoráveis. A subtração das equações e dos potenciais para a 
redução de O, a Н,О, daquele para a redução de Fe” fornece: 


2Fe*(aq) + H.O (29) —— 2Fe*(aq) + О,(8) +2H'(aq) (Е = +1,80 V) 


= =. 4 : ; 4 . 2 
Сото E” > 0, a reação é termodinamicamente favorável. Em seguida, subtraímos a 
Ра ` ЯХ 3. 22. Š 
equação e o potencial para a redução de Ее * daqueles para a redução de H,O, para 
H,O e obtemos 


2Fe™*(aq) + Н,О.(а9) + H (aq) ——>2Fe*(aq) + 2H,0(1) (Е? = +0,99 V) 


Essa reação também é espontânea; assim, a atividade catalítica é termodinamicamen- 
te favorecida. De fato, as velocidades também são altas; assim, Бе” é um catalisador 
altamente efetivo para a decomposição de Н,О,, e há um grande empenho em sua ma- 
nufatura, para minimizar a contaminação pelo ferro. 


‚Өе зе» ШИНОСО 


Teste seus conhecimentos 11.5 Determine se é Br” ou Cl" o candidato 
para a catáliso da decomposição de Н,О,. 


(b) Óxidos e oxo-haletos de enxofre 

As moléculas dos dois óxidos comuns de enxofre, SO, (p.e. —10 °С, (23)) e SO, (p.e. 
44,8 “С, (24)), são angular е trigonal planar em fase gasosa, respectivamente. Ambos 
são ácidos de Lewis, sendo o átomo de 5 o sítio receptor, mas 50; é o ácido muito 
mais forte e mais duro. A elevada acidez de Lewis do SO, esclarece sua ocorrência co- 
mo um sólido polimérico ligado por ponte de O a temperatura e pressão ambiente (25). 
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Figura 11.6 Diagrama de Frost para os 
elementos do grupo do oxigênio em solução 
ácida. As espécies com número de oxidação 
-2 são Н.Е e para o número de oxidação —1 
é o composto Н,О,. Os estados de oxidação 
positivos referem-se aos óxidos ou oxoáci- 
dos. As espécies para S(Il) é o tiossulfato, 
5,02, еа do S(ll) é o hidrogenoditionito, 


HO,SSO;. 


H,0, +2H* 


0,+2H” 


2 H,0 


H30; 


Figura 11.7 О ciclo catalítico para a redu- 
ção do oxigènio ao peróxido de hidrogênio 
na presença de íons ferro(lll}. 
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ЖҰҚА 
Su жз. 
ж Ng: 0 + 
O 
26 50, 27 [SO,F]” 


O dióxido de enxofre forma complexos fracos com bases de Lewis simples do blo- 
сор. Por exemplo. embora ele não forme um complexo estável com H,O, ele forma 
complexos estáveis com bases de Lewis mais fortes, tais como trimetilamina e íons Е. 
O dióxido de епхойе é um solvente útil para substâncias ácidas (ver Quadro 11.1). 


%%%%...:.ш бекен е ез % 8.4... шет, ИИО ОЯ ЕС Cenese neu a nuas ses е... 


Exemplo 11 .6 Deduzindo as estruturas e a química dos complexos de 
50, 

Indique as prováveis estruturas de SO,F e de (CH,),NSO,, е preveja suas reações com 
ОН. 

Resposta: Embora a estrutura de Lewis do SO, (26) tenha um octeto de elétron ао ге- 
dor do átomo S, este átomo pode atuar como um ácido de Lewis (Seção 5.7). Ambos 
os complexos resultantes possuem um par solitário no S e quatro pares de elétrons for- 
mam uma pirâmide trigonal ao redor do S em ambos os complexos, (27) е (28). O íon 
OH é uma base de Lewis mais forte do que Е ou N(CH,),; assim, a exposição do com- 
plexo ao OH produzirá um íon hidrogenossulfito, HSO;, que existe em dois isómeros, 
(29) e (30). 


Teste seus conhecimentos 11.6 Forneça as estruturas de Lewis e os 
grupos de ponto de (a) S0, e (0) 50; Р. 


Muitos oxo-haletos de calcogênio são conhecidos. Os mais importantes são os di-ha- 
letos de tionila, О5Х., e os di-haletos de sulfurila, O,SX,. Uma aplicação de laborató- 
rio de dicloreto de tionila é a desidratação de cloretos metálicos: 


CL, - 6H,0 + 60SCI, — MgCl, + 680, + 12HCI 


O composto Е;ТгОТеЕ, e seu análogo de selênio são conhecidos, e o íon OTeF,, que é 
conhecido informalmente como “teflato”, é um dos maiores ânions que combina basi- 
cidade muito baixa e resistência elevada à oxidação. Adequadamente, ele tem sido em- 
pregado para estabilizar cátions grandes instáveis. Por exemplo, um complexo entre Ag” 
e 1,2-dicloroeteno pode ser isolado como um sal de teflato, [Ag(CH,Cl,)][OTeF,]. 5 


Dióxido de enxojre é um ácido de Lewis moderado раға as bases do bloco p, e OSCL é um 
agente secante útil. O ânion OTeF coordena apenas muito fracamente e possui pouca ten- 
dência para sofrer reações redox. 


+ їй, эь 
и =. ao ES ” | = 
o. Хм, o 07 Nº 
О H О 
28 NR¿SO, 29 HSO: 30 HSO;, Cy, 


% M.R. Colsman, T.D. Newbound, L.J. Marshall, M.D. Foirot, M.M. Miller, G.P. Wulfsburg, J.S. Frey, O.P. An- 
derson, e S.H. Strauss, J. Am. Chem. Soc. 112, 2349 (1990). 
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Quadro 11.1 


Os solventes não-aquosos amônia líquida, dióxido de enxofre líquido, 
e ácido sulfúrico mostram uma série interessante de contrastes à me- 
dida em que eles variam de uma base de Lewis boa com uma resis- 
tência à redução (amônia) ao ácido de Bronsted forte com resistência 
à oxidação (ácido sulfúrico). 

A amônia líquida (p.e. -33 °С) е as soluções que ela forma po- 
dem ser manuseadas em um frasco de Dewar aberto em uma cape- 
la eficiente (Figura Q11.1), em uma linha de vácuo, quando o líqui- 
do é mantido abaixo de seu ponto de ebulição, ou - com cuidado — 
em tubos de vidro selados, com paredes grossas, à temperatura 
ambiente (a pressão de vapor da amônia é cerca de 10 atm à tem- 
peratura ambiente). Soluções de amônia líquida dos metais do blo- 
co s são agentes redutores excelentes. Um exemplo de sua aplica- 
ção é na preparação de um complexo de níquel em seu estado de 
oxidação não usual +1: 


2K(am) + 2INi(CN), (am) > [Ni,(CN)¿J"(am) + 2KCN(am) 


O dióxido de enxofre líquido (p.e. -10 °С) pode ser manuseado da 
mesma forma que a amónia líquida. Um exemplo de seu uso é a rea- 
ção 


МН,ОН + 50,01) — H,NS0,0H 


Essa reação é executada em um tubo de vidro de borossilicato 
selado, de parede espessa, que algumas vezes é chamado de “tubo 
de Carius” (Figura Q11.2). A hidroxilamina é introduzida no tubo e o 
dióxido de enxofre é condensado no tubo após ele ter sido resfriado a 
cerca de -45 “С. Após o tubo ter sido selado, é permitido amornar a 
temperatura ambiente atrás de uma proteção contra explosão em 
uma capela. A reação se completa após vários dias a temperatura 
ambiente; então o tubo é resfriado (para reduzir а pressão) e quebra- 
do para abrir. E 


ў Tanque de 
Válvula de metal 
agulha Кк 
52 7 Amônia líquida 


Recipiente de 
Dewar 
não-prateado 


Figura 011.1 A transferência de amônia líquida a partir de um tan- 


que pressurizado. (Baseado em W.L. Jolly, The synthesis and charac- 
terization of inorganic compounds. Waveland Press, Prospect 
Heights (1991).) 


Síntese em solventes não-aquosos 


Ácido sulfúrico e soluções de SO, em ácido sulfúrico (ácido sul- 
fúrico fumegante, H,S,0,) são usados como meio ácido oxidante pa- 
га а preparação de cátions de policalcogénio: 


85е + 5H,S0, ---> бе? + 2H,0" + 4HSO; + SO, 
Leitura complementar 
W.M. Burgess e J.W. Estes, Inorg. Synth. 5, 197 (1957). 


G. Passe Н. Sutcliffe, Practical inorganic chemistry, p. 150. Chapman 
et Hall, London (1974). : 


R.J. Gillespie e J. Passmore, Acc. Chem. Res. 4,413 (1971). 


Gás de dióxido 
ПІ de enxofre 
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С ғ 
+ — Banho 
trio 
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Figura 011.2 А condensação do dióxido de enxofre em um tubo 
de Carius. 
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(c) Propriedades redox de oxoânions de enxofre 

Existe uma ampla gama de oxoânions de enxofre (Tabela 11.7), e muitos deles são im- 
portantes no laboratório e na indústria. О ânion peroxodissulfato, О;5ОО5Оу, рог 
exemplo, é um agente oxidante poderoso e útil: 


0 742 
А | 0 7 12- 
5—0 729 | 
o4 “0—87 w — 2 ЕЕ 9 (E “= +1,96 V) 
0 \ og -o 
0 0 


Os números de oxidação comuns do enxofre são -2, 0, +2, +4 e +6, mas também há 
muitas espécies ligadas por 5--5 às quais são atribuídos números de oxidação ímpar 
e fracionário. Um exemplo simples é o íon tiossulfato, 5,0, onde o número de oxida- 
ção médio do S é +2, mas onde os ambientes dos dois átomos de S são totalmente di- 
ferentes. As relações termodinâmicas entre os estados de oxidação estão resumidas no 
diagrama de Frost (Figura 11.6). Da mesma forma que para os oxoânions do bloco p, 
muitas reações termodinamicamente favoráveis são lentas quando o elemento está em 
seu estado de oxidação máximo (+6), como em 50. Um outro fator cinético é suge- 
rido pelo fato de que os números de oxidação dos compostos contendo um único áto- 
mo de S geralmente muda em etapas de 2, que sugere um caminho de transferência do 
átomo de O no mecanismo. Em alguns casos opera um mecanismo radicalar, como na 


Tabela 11.7 Alguns oxoânions de enxofre 


Número 
de oxidação Fórmula Nome Estrutura Observações 
Um átomo de 5 5 e Agente redutor, 
+4 sor Sulfito 0 q М. 0 básico 
+6 sor Sulfato 0 q Fracamente básico 
4 
2.5 
, 
074 x 0 
0 
Dois átomos de 5 
= Я Agente redutor 
+2 5,0; Tiossulfato s È moderado 
5 
жу 
04 “^0 
0 
43 $0: Ditionito s—s o Agente redutor forte 
з о F ұз о e acessível 
0 0 
+5 s¿0+ Ditionato 0 о 1% Resiste à oxidação 
\ / 0 e à redução 
же 
> 5--5 
4 \ 
О 0 
Oxoênions de polienxofre 
Variáveis SnO n = 3, Tritionato 
3<n<20 0 о 14 
5 0 
Қ-А 
ж 5 25 
07 \ 
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oxidação de tióis e alcoóis pelo peroxodissulfato, onde a clivagem da ligação О-О 
produz о ânion transiente radicalar SO. 

Vimos na Seção 6.3 que o pH de uma solução tem um importante efeito nas pro- 
priedades redox dos oxoânions. Essa dependência forte é verdadeira para SO, e SO;, 
porque o primeiro é facilmente reduzido em solução ácida e deste modo é um agente 
oxidante bom, enquanto que o segundo, em solução básica, é essencialmente um agen- 
te redutor: 


SO,(aq) + 4H'(aq) + 4е7 —> S(s) + 2H,0(1) (E? =+0,50 V) 
5О ад) + Н.О@) + 4е7 ——>SOj (aq) + 20H (aq) (E%=-0,94 V) 


А espécie principal presente em solução ácida é SO,, não H,SO, (Seção 5.9), mas em 
solução mais básica HSO; existe em equilíbrio com H—SO; e H—OSO). O caráter 
oxidante de SO, explica seu uso como um desinfetante moderado e branqueador para 
comestíveis, tal como fruta seca e vinho. 

Os oxoánions de selênio e de telúrio são um grupo muito menos diverso e exten- 
so. Ácido selênico é termodinamicamente um ácido oxidante forte: 


` 5еО; (aq) + 4H'(ag) + 2е7 —> H,SeO,(aq)+H,0() (E9=+1,1 V) 


Entretanto, igual ao SO; e em comum com o comportamento de oxoânions de outros 
elementos em estados de oxidação elevados, a redução de SeOj geralmente é lenta. O 
ácido telúrico existe como Te(OH), e também como (HO),TeO, em solução. Nova- 
mente, sua reducáo é termodinamicamente favorável, mas cineticamente lenta. 


Os oxoánions de enxofre incluem o bom agente redutor o íon sulfito, so o íon sulfato 
não-reativo, sos, e o oxidante forte о íon peroxossulfato, O,SOOSO;. Da mesma forma 
que para o enxofre, as reações redox dos oxoânions de selênio e de telúrio fregiientemente 
são lentas. 


11.9 Óxidos metálicos 


А molécula de O, prontamente recebe elétrons dos metais para formar uma variedade 
de óxidos metálicos contendo os ânions O” (óxido), O (superóxido) ou O7 (peróxi- 
do). Embora esses sólidos possam ser expressos nesses termos, e a existência de o” 
possa ser racionalizada em termos de uma configuração eletrônica de gás nobre de ca- 
mada completa, a formação de O”(g) a partir de O(g) é altamente endotérmica, е o íon 
é estabilizado no estado sólido pelas energias de rede favorável (Seção 2.12). 

Os metais alcalinos e os metais alcalinos terrosos formam peróxidos ou superóxi- 
dos (ver Seção 9.3), mas os peróxidos e os superóxidos de outros metais são raros. En- 
tre os metais, somente alguns dos metais nobres não formam óxidos termodinamica- 
mente estáveis. Entretanto, mesmo onde nenhuma fase visível de óxido é formada, 
uma superfície metálica atomicamente limpa (que pode ser preparada somente em ul- 
tra alto vácuo) é rapidamente coberta com uma camada de óxido superficial, quando 
ele é exposto a traços de oxigênio. 

Uma tendência importante nas propriedades químicas dos óxidos metálicos é a ba- 
sicidade de Bronsted elevada dos óxidos com íons metálicos de carga baixa е raio 
grande (parâmetro eletrostático baixo, É) e a progressão de óxidos anfótero a ácidos à 
medida que a razão de carga raio aumenta (© alto). Essas tendências foram examina- 
das na Seção 5.5. 

As tendências estruturais nos óxidos metálicos não são tão prontamente resumi- 
das, mas, para os óxidos onde o metal possui um estado de oxidação +1, +2 ou +3, 0 
íon óxido geralmente está em um sítio de número de coordenação elevado. Então, бхі- 
dos de íons М?” normalmente possuem uma estrutura de sal-gema (coordenação 6:6, 
Seção 2.9), óxidos de fons М” (de fórmula M,O,) frequentemente possuem coordena- 
ção 6:4, e óxidos com a fórmula MO, frequentemente ocorrem nas estruturas rutila ou 
fluorita (coordenação 6:3 e 8:4, respectivamente). No outro extremo, os compostos 
MO, são moleculares: o composto tetraédrico tetraóxido de ósmio, OsO,, é um exem- 
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plo. As estruturas dos óxidos com metais em estados de oxidação altos e os óxidos dos 
elementos não-metálicos frequentemente possuem caráter de ligação múltipla. Des- 
vios dessas estruturas simples são comuns com metais do bloco p, onde o empacota- 
mento menos simétrico do óxido ao redor do metal frequentemente pode ser raciona- 
lizado em tenmos da existência de um par solitário estereoquimicamente ativo, como 
em PbO (Seção 9.17). Um outro motivo estrutural comum para não-metais e para al- 
guns metais em estados de oxidação elevados é uma ponte de átomo de oxigênio, co- 


mo em Е-О--Е: em estruturas angulares e lineares. 


Os óxidos formados pelos metais incluem os óxidos básicos com número de coordenação 
do oxigênio alto, que são formados com a maioria dos íons M' e М, Óxidos de metais em 
estados de oxidação intermediários fregiientemente possuem estruturas mais complexas e 
são anfóteros. Os peróxidos e os superóxidos metálicos são formados entre О,е os metais 
alcalinos e metais alcalinos terrosos. As uniões terminais Е--О е as pontes Е-—0-—Е são 
comuns em relação aos não-metais e aos metais em estados de oxidação elevados. 


11.10 Sulfetos, selenetos e teluretos metálicos 


fons sulfeto, selenetos, е teluretos são ligantes moles e frequentemente ocorrem juntos 
na natureza em depósitos de cobre e de zinco. Da mesma forma que o oxigênio, áto- 
mos de Se e de Te podem servir como ligantes de pontes entre os centros metálicos.” 
Por exemplo, átomos de S, Se e Te formam pontes com dois ou três átomos metálicos 
(31). A tendência a formar ligações múltiplas com um átomo metálico em um estado 
de oxidação baixo é maior para o enxofre, selênio e telúrio do que para o oxigênio, pa- 
ra o qual, como observado acima, a formação da ligação M=0 geralmente está con- 
finada aos metais em estados de oxidação elevados. 

Vimos na Seção 9.11 que o enxofre possui uma química de coordenação rica co- 
mo o ânion formal $ e ânions de polissulfetos superiores.“ A série extensa de íons de 
polissulfetos. 57, com n = 2 a 22, não é encontrada рага o selênio e para o telúrio, pa- 
ra o qual os únicos íons isolados бег е Теў e os complexos de metal d de polisselene- 
tos e de politeluretos superiores são conhecidos, tal como [TiCp,Se,] (32). 

Parece que em polissulfetos, polisselenetos e politeluretos a densidade eletrônica 
está concentrada nos terminais de uma cadeia ЕР, que considera a coordenação atra- 
vés dos átomos terminais, como mostrado em (32) e (33). 


Ions de sulfeto, seleneto е telureto monoatômicos e poliatômicos são conhecidos como 
ânions discretos e como ligantes. 


11.11 Compostos de anéis e agregados do bloco р 


Os agregados são conhecidos ao longo da tabela periódica.” Já discutimos os agrega- 
dos de boro (os boranos е os carboranos, Capítulo 10) e os agregados formados pelos 
metais d (Capítulo 7); estes últimos serão encontrados novamente no Capítulo 16. Nes- 
ta seção, nos concentraremos nos agregados formados pelos elementos mais pesados 
do bloco p. Esses agregados fregiientemente são chamados de “agregados nus” porque 
em geral eles não possuem grupos presos, е portanto são da forma E,, como em Р,. 
Muitos dos agregados do bloco p são íons. 


"8 Рага uma revisão, ver W.A. Herrmann, Angew. Chem., Int. Ed. Engl. 25, 56 (1986). 

" Exemplos adicionais são fornecidos por A. Muller, Coord. Chem. Rev. 46, 245 (1982). 

5 Јр. Corbett, Chem. Rev. 85, 383 (1985); H.G. von Schnering, Angew. Chem. Intl. Ed. Engl. 20, 33 (1981); 
A.H. Cowley (ed.), Rings, polymers, and clusters of main group elements, ACS Symposium Series, no. 232. 
American Chemical Society, Washington DC (1983); S.M. Kauzlarich (ed.), Chemistry, structure, and bonding 
of Zintl phases and ions. VCH, Weinheim (1996). р 
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(a) Agregados aniônicos 


Alguns metais do bloco p e metalóides reagem com metais alcalinos para formar com- о 

postos tal como K,Pb,. Esses compostos foram investigados por Eduard Zintl na Ale- O жайы 0 RE 
manha nos anos de 1930, que descobriu que alguns podem ser dissolvidos em amônia О 

líquida, um solvente hospitaleiro para os agentes redutores fortes. Esses agregados ро- N o. О 
liatómicos freqiientemente são referidos como fons de Zintl. Foi descoberto que com- es 0 Su. 


plexando o сӛпол de metal alcalino com 2,2,2-cripta (34), é possível preparar espécies 

em solução de etilenodiamina que podem ser cristalizadas e investigadas pela difração 

de raios X. O ligante cripta encapsula o íon de metal alcalino, produzindo um cátion- 34 2.2.2- cripta 
complexo: 


K,Pb, + 2 cripta ЖЕ изи [K(cripta)],[Pb,] 


у 


A estabilidade do produto deriva do efeito estabilizante que os cátions grandes pos- 


suem nos ânions grandes. Técnicas similares permitiram uma variedade de espécies re- / 

duzidas que foram caracterizadas no estado sólido pela difração de raios X e em alguns Ж | 

casos em solução por RMN. ` 
As correlações de contagem de elétrons (regras de Wade), introduzidas para os bo- 


ranos e para os carboranos na Seção 10.3, têm êxito com muitos ânions de agregados | 
nus do bloco p. e podemos usar a Tabela 10.5 para predizer suas formas. Como um | 
exemplo, o número de elétrons de valência disponível no íon Pb?” é 5 x 4 = 20 dos áto- 
mos de Pb e mais dois da carga, resultando 22 elétrons, ou 11 pares. Desses 11 pares, 
um par em cada átomo Pb, e assim cinco pares ao todo, estão indisponíveis para a li- 
gação; consegiientemente, da mesma forma que para o par de elétrons de uma unida- 
de В--Н nos boranos, considera-se que eles estão direcionados para fora do esquele- 35 
to (35). Então o número total de pares de elétrons do esqueleto é 11 ~ 5 = 6. Esse nú- 
mero concorda com a contagem esperada para um agregado closo de cinco elétrons 
(и = 5), рата 5 +1 = 6. 
Compossos cíclicos e agregados são conhecidos para muitos dos elementos do bloco p mais 
pesado. А contagem do elétron de valência e as estruturas dos agregados do Grupo 14/1V 
e 15N sregiientemente podem ser correlacionadas pelas regras de Wade. 
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Ехетріо 11.7 Correlacionando a contagem de elétron e a estrutura 
dos íons Zint! 

А E E E 4- 
Determine a contagem de elétron е a classificação estrutural para (a) о íon Sng e(b)o 36 Sng 
íon Bi; na forma de diamante. 3 


Resposta: (а) O íon Sn; contém 4 x 9 + 4 = 40 elétrons de valência, e сопѕедйепѓе- 3 
mente 20 pares. Subtraindo um par não-ligante sobre cada átomo (um total de 9), res- Res | 7 
tam 11 pares. compatível com o número esperado para um agregado nido. Em concor- | 

dáncia com essa conclusão, a estrutura é uma deltaédrica truncada М, característica | | 

de um agregado nido (36). (b) O ânion Bi contém (4 x 5) + 2 — (4 x 2) = 14 elétrons — 

de esqueleto. ou 7 pares. А contagem sugere um agregado aracno, mas ele é quadrado | 

planar em lugar da borboleta esperada (37); ver o Ѕе>* ; isoeletrônico logo adiante. 37 Biz, б, 


aro roraror reso rare rr 6006 ro partes as КЕЕ ТЕТЕГЕТТЕТЕТТЕТТЕТТЕТТЕТІТТІ 44....... .......»- 


Teste seus conhecimentos 11.7 Determine a classificação a partir da 
contagem de elétrons para сег e determine se sua conclusão está de 
acordo com a estrutura (38). | ; | + 
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(b) Policátions 

Muitas cadeias catiônicas, anéis, e agregados dos elementos do bloco p foram prepa- 
rados. А maioria deles contém enxofre, selênio ou telúrio, mas eles também podem 
conter elementos do Grupo 12 ao Grupo 17/VII. Pelo fato de que esses cátions são 
agentes oxidantes e ácidos de Lewis, as condições preparativas são muito diferentes 
daquelas usadas para sintetizar os poliânions altamente redutores. Por exemplo, 5; é 
oxidado pelo AsF, em dióxido de enxofre líquido para produzir o íon 52: 


S; + 2А$Е, —2% > [S¿J[ASF¿], + ASF, 


Um solvente ácido forte, tal como ácido fluorossulfúrico, é usado e o pero-composto 
р) . % . 2 
fortemente oxidante ЕО,5ОО5О,Е (isto é, S,O¿F,) oxida Se a Sez": 


4Se + 5.0,Е, — 2E у [Se J[SO,F], 


O cátion Se; possui uma estrutura quadrado-planar (39). No modelo de orbital mole- 
cular da ligação, esse cátion quadrado possui uma configuração de camada fechada, 
onde os orbitais л deslocalizados a,, ligante e e, não-ligante estão preenchidos, e um 
orbital não-ligante de energia superior está vazio (Figura 11.8). Em contraste, a maio- 
па dos sistemas de anel grande pode ser entendido em termos de ligações localizadas 
2c,2e. Para esses anéis grandes, a remoção de dois elétrons provoca a formação de uma 
ligação adicional 2c,2e, deste modo preservando a contagem de elétron local sobre ca- 
da elemento. Essa mudança é prontamente observada para a oxidação de S; a 52 (40). 
Uma determinação da estrutura de raios X de monocristal mostra que as ligações tran- 
sanulares em S são longas, comparadas com as outras ligações. As ligações longas 
transanulares são comuns nesses tipos de compostos. 


Os cátions poliatômicos de S e de Se podem ser produzidos pela ação de agentes oxidantes 
moderados nos elementos em meio de ácido forte. 


(c) Agregados e anéis heteroatômicos neutros 

A molécula de P, é um bom exemplo de um agregado que pode ser descrito pelas liga- 

ções locais 2c,2e. Já sabemos que vários derivados de calcogênios estão estruturalmen- 

te relacionados ao P, pela inserção de átomos nas ligações Р--Р para originar análo- 

gos dos compostos Р,О,. Um composto de enxofre nessa série é о Р,5, (41), que apa- 

rentemente não possui um análogo de oxigênio, е Р,5,, o análogo de Р,О,, (12). 
Compostos de enxofre-nitrogênio possuem estruturas que podem ser relacionadas 


` aos policátions descritos acima. O mais conhecido e o mais fácil de preparar é o te- 


traenxofretetranitreto amarelo alaranjado pálido, S¿N, (42), que é preparado passando 
amônia em uma solução de S,Cl,: 


6 S,Cl, + 16 NH, —> 5,№, + 5,+ 12 МН,СІ 


—— A o e iia 
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O tetraenxofretetranitreto é endergônico (AGO = +536 kJ mol" e pode se decompor 0 
explosivamente. А molécula é um anel de oito membros com quatro átomos де N em al / О 
um plano, unidos por pontes pelos átomos de S que se projetam acima e abaixo do pla- 5 cá 
no. À distância curta 5--5 (2,58 А) sugere que há uma fraca interação entre os pares | 
de átomos de S. Acidos de Lewis, como BF,, SbF, e SO,, formam complexos 1:1 com N N 
um dos átomos de nitrogênio, e no processo rearranja o anel S,N, (43). 5 ыг 5 
Dienxofredinitreto, S,N, (44), é formado (junto com Ag,S e N,) quando vapor de E N E 
S¿N, é passado sobre lá de prata quente. E até mesmo mais sensível do que seu precur- 5 5 
sor, ele explode acima da temperatura ambiente. А 0°С por vários dias, o dienxofredi- Е: № gi 
nitreto transforma-se em um polímero de cor bronze de composição (SN), (45). As ca- 
deias têm uma forma ziguezague e o composto exibe condutividade metálica ao longo 43 5,М,50, 
do eixo da cadeia. O polímero é supercondutor abaixo de 0,3 K. А descoberta dessa su- 
percondutividade foi importante porque representa o primeiro exemplo de um super- 
condutor que não tinha constituintes metálicos. 
Anéis e agregados heteroatómicos neutros dos elementos do bloco p incluem P.S e SN, a 6° | 
cíclico. Dienxofredinitreto transforma-se em um polímero, (SN), que é supercondutor а 1,66 | 2р 4 | 
temperantras muito baixas. м 3—5 
44 SN, 
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Exercícios 

11.1 Liste os elementos nos Grupos 15/V e 16/УГе indique os que 
são (a) gases diatômicos, (b) não-metais, (c) metalóides. (d) metais 
verdadeiros. Também indique aqueles elementos que não alcançam o 
número de oxidação máximo do grupo e por fim indique os elementos 
que exibem o efeito do par inerte. 


11.2 (а) Forneça as equações completas e balanceadas para cada eta- 
pa na síntese de H,PO, a partir da hidroxiapatita para produzir (a) áci- 
do fosfórico de pureza elevada e (b) ácido fosfórico de grau ferilizan- 
te. (c) Avalie a grande diferença nos custos entre esses dois métodos. 


11.3 А amônia pode ser preparada pela (a) hidrólise de Li,N ou (В) 
a redução de N, pelo H, a pressão elevada e temperatura elevada. For- 
neça as equações químicas balanceadas para cada método. partindo 
com N,, Li e H,, como apropriado. (с) Avalie о custo menor do segun- 
do método. 


11.4 Compare e estabeleça as diferenças entre as fórmulas e as esta- 
bilidades dos estados de oxidação dos cloretos de nitrogênio comuns e 
os cloretos de fósforo. 


11.5 Use as estruturas de Lewis е o modelo RPECY para predizer a 
estrutura provável de (a) PCI. (b) РСІ;, (с) А$С1,. 


11.6 Forneça as equações químicas balanceadas para cada uma das 
seguintes reações: (a) oxidação de P, com excesso de oxigênio: (b) rea- 
ção do produto da parte (a) com excesso de água; (c) reação do produ- 
to da parte (b) com uma solução de CaCl, e identifique o produto. 


11.7 Selecione as espécies isoeletrônicas de 05, О,, ОГ. N.. NO. 
NO”, CN е N,H;. Com esses grupos isoeletrônicos, descreva as forças 
oxidantes relativas prováveis e as basicidades de Lewis. 


11.8 Forneça a fórmula e o nome de uma molécula contendo carbo- 
no ou íon molecular que é isoeletrônico e isoestrutural com (a) NO}. 
(b) NO), (с) №,0,, (а) N,, (е) NH,. 


11.9 Partindo de NH;(g) e outros reagentes de sua escolha. forneça as 
equações químicas e as condições para a síntese de (a) HNO.. (b) NOF. 
(с) МН,ОН, (d) N;. 


11.10 Escreva а equação química balanceada correspondente à ental- 
pia-padráo de formação de P,O o(s). Especifique a estrutura. o estado 
físico (s, 1 ou g), e o alótropo dos reagentes. Qualquer um desses rea- 
gentes diferem de sua prática habitual de se considerar como estado de 
referência a forma mais estável de um elemento? 


11.11 Sem cosultar o texto, esboce a forma geral dos diagramas de 
Frost para o fósforo (estados de oxidação O a +5) e bismuto (0 a +5) em 


solução ácida e discuta as estabilidades relativas dos estados de oxida- 
ção +3 e +5 de ambos os elementos. 


11.12 As reações de NO, como um agente oxidante geralmente são 
mais rápidas ou mais lentas quando o pH é diminuído? Dê uma expli- 
cação mecanística para a dependência do pH dos oxoânions de NO;. 


11.13 Quando volumes iguais de óxido nítrico (NO) e ar são mistu- 
rados a pressão atmosférica, ocorre uma reação rápida, para formar 
NO, e N,O,. Entretanto, o óxido nítrico de um exaustor de automóvel, 
que está presente no intervalo de concentração de partes por milhão, 
reage lentamente com o ar. Dê uma explicação para essa pbservação 
em termos da lei de velocidade e o mecanismo provável. 


11.14 Forneça as equações químicas balanceadas para as reações dos 
seguintes reagentes com PCI, e indique as estruturas dos produtos: (a) 
água (1:1), (Б) água em excesso, (с) АІСІ,, (d) NH,CI. 


11.15 Use os potenciais-padrão (Apêndice 2) para calcular o poten- 
cial-padrão da reação de H;PO, com Cu”. HPO; e H,POY são úteis 
como agentes oxidantes e redutores? 


11.16 (a) Use os potenciais-padrão (Apêndice 2) para calcular o po- 
tencial-padráo do desproporcionamento de H,O, e НО, em solução 
ácida. (b) Cr” é um provável catalisador para o desproporcionamento 
de Н,О,? (с) Dado o diagrama de Latimer 


О, —%,5 Ho, —L H,O, 


em solução ácida, calcule A,G? para o desproporcionamento do supe- 
róxido de hidrogênio (HO;) em O, e H,O,, e compare o resultado com 
seu valor para o desproporcionamento de Н,О,. 


11.17 Quais dos solventes, etilenodiamina (que é básico e redutor) 
ou SO, (que é ácido e oxidante), pode náo reagir com (a) Na,S,, (b) 
К,Те,, (с) Cd,(A1,Cl,),. Justifique. 


11.18 Classifique as seguintes espécies do agente redutor mais forte 
ao agente oxidante mais forte e forneça uma reação balanceada plausí- 
vel ilustrando o agente redutor mais forte e o agente oxidante mais for- 
(е:507,502,0,50,507. 


11.19 (а) Forneça a fórmula para Te(VI) em solução aquosa ácida е 
estabeleça as diferenças em relação à fórmula para S(V1). (b) Proponha 
uma explicação plausível para essa diferença. (c) Se há um precedente 
para essa tendência no Grupo 15/V, identifique e descreva-o. 


11.20 Use as analogias isoeletrônicas para inferir as estruturas prová- 
К 2- J> o x 2 2 
veis de (a) Sb; e (b) P;. Descreva a ligação nesses íons. 


o id аі танық TEN 
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Problemas 


11.1 A molécula tetraédrica P, pode ser descrita em termos de liga- 
ções localizadas 22.22. Determine o número de elétrons de valência de 
esqueleto e. a partir daí, determine se P, é closo, nido ou aracno. Se 
ele náo for closo. determine o poliedro closo de origem da qual a es- 
trutura de P, formalmente seria derivada pela remoção de um ou mais 


vértices. 


11.2 Devido à sua inércia no eletrodo, os potenciais da maiona das 
reações redox dos compostos de nitrogênio não podem ser medidos 
em uma célula eletroquímica. Ao contrário, os valores devem ser de- 
terminados a partir de outros dados termodinâmicos. Ilustre tal cálcu- 
lo usando А.С (ХН, ag) = -26.5 kJ mol” para calcular o potencial 
padrão do par М/Н, em solução aquosa básica. 


11.3 Detecte eventuais erros nas seguintes afirmações е, após a cor- 
reção, forneça exemplos para ilustrar cada afirmação. (a) Elementos 
no meio dos Grupos 15/V e 16/VI são mais fáceis de oxidar para o es- 
tado de oxidação do grupo do que os membros mais leves e os mais 
pesados. (b) No estado fundamental, O, é um triplete e sofre ataque 
eletrofílico de Diels-Alder nos dienos. (c) A difusão de ozônio a par- 
tir da estratosfera em direção à troposfera possui um problema am- 
biental principal. (d) O material de partida para a produção de nitrito 
de sódio é а amônia. 


11.4 Um estudo mecanístico da reação entre cloroamina e sulfito foi 
rebitado (B.S. Yiin. D.M. Walker, e D.W. Margerum, Inorg. Chem. 26, 
3435 (1987)). Resuma a lei de velocidade observada e o mecanismo 
proposto. Admitindo o mecanismo proposto, por que SO(OH) e 
HSO; exibem velocidades de reação diferentes? Explique por que não 
foi possível distinguir a reatividade do 5О.(ОНУ daquela do Н5О;. 


11.5 Um composto contendo nitrogênio pentacoordenado foi carac- 
terizado (А. Frohmann, J. Riede, e Н. Schmidbaur. Nature, 345. 140 
(19903). Descreva (a) a síntese e (b) a estrutura do composto e (с) dé 
uma descrição da ligação. 


11.6  Otetrametiltelúrio. Те(СН,), foi preparado em 1989 (R.W. Ge- 
drige, D.C. Harris. K.R. Higa. е R.A. Nissan. Organometallics 8. 
2817 (19893), e sua síntese logo foi seguida pela preparação do com- 
posto hexametil (L. Ahmed e J.A. Morrison, J. Am. Chem. Soc. 112, 
7411 (19903). Explique por que esses compostos não são tão usuais, 
dé as equações para suas sínteses. e verifique por que esses procedi- 
mentos sintéticos têm êxito. Pesquise por que a reação de TeF, com o 
metillítio não produz o tetrametiltelúrio. 


11.7 А ligação no fon Se; quadrado planar está brevemente descri- 
ta na Seção 11.12. Explore essa descrição em mais detalhes, realizan- 
do um cálculo de Ніске! estendido em Se; com as distâncias de liga- 
ção S—S de 2,0 А (enxofre é mais recomendado porque seus parâme- 
tros de Hiickel estendido são mais seguros do que os do Se). "А par- 
tir dos resultados (a) desenhe o diagrama de nível de energia do orbi- 
tal molecular, (b) identifique a simetria de cada nível, e (c) esboce o 
orbital molecular de energia mais elevada. É prevista uma molécula de 
valência cheia? 


CORPOS Dana aa esa RO Eanes ANOS безе OS UU OL USA CU UU O Cana зел езж зве» 


% Y Jean, F. Volatron, e J. Burdett, An introduction to molecular orbitais, р. 60. 
Oxford University Press (1993). 


Os elementos 


Halogênios (Grupo 17/VII) 

12.1 Ocorrência e obtenção 

12.22 Tendências nas propriedades 

12.3  Pseudo-halogénios 

12.4 Inter-halogênios 

12.5 Complexos de halogénios e polialetos 

12.6 Compostos dos halogênios com o oxigênio 
12.7  Fluorocarbonos 


Gases nobres (Grupo 18/VIII) 


12.8 Ocorrência e obtenção 
129 Compostos . 


Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


М УЙ УШ 


ases noores 


Chegamos aos dois últimos grupos no bloco р e perceberemos 
que muitos dos temas sistemáticos que foram úteis na discussão 
dos dois grupos precedentes novamente o serão. Por exemplo, 
vemos que o modelo REPCV pode ser usado para prever as for- 
mas da ampla gama de moléculas que os halogênios formam en- 
tre eles mesmos, com o oxigênio e com os gases nobres. Da mes- 
ma forma que para os elementos nos Grupos 15/V е 16/V], vere- 
mos que os oxoânions dos halogênios e de xenônio são agentes 
oxidantes que fregiientemente reagem pela transferência de áto- 
mo. Uma outra similaridade entre os grupos é a correlação útil 
entre o número de oxidação do átomo central e as velocidades 
das reações redox. Uma enorme gama de estados de oxidação é 
observada para a maioria dos halogênios; entretanto, como re- 
sultado dessa diversidade e a fraqueza relativa das ligações ha- 
logénio-halogénio nas moléculas elementares de di-halogênios, 
as reações dos di-halogênios fregiientemente são rápidas. A ga- 
ma de compostos dos gases nobres é muito menos extensa do que 
a dos halogênios, mas há muitas similaridades entre os dois gru- 
pos nas estruturas de seus compostos. 0 - 


Os halogênios, membros do Grupo 17/VII, estão entre os ele- 
mentos não-metálicos mais reativos; os gases nobres, seus vizi- 
nhos no Grupo 18/ ҮШ, são os menos reativos. Apesar desse con- 
traste, há semelhanças entre os dois grupos, particularmente nas 
estruturas de seus compostos. Os dois grupos também estão rela- 
cionados no sentido de que os primeiros compostos de xenônio a 
serem preparados foram os fluoretos, e estes são os materiais de 
partida mais comuns para outros compostos dos gases nobres. 

As propriedades químicas dos halogênios são extensas e já 
foram mencionadas muitas vezes. Deste modo, neste capítulo, 
enfatizamos suas características sistemáticas e concentramos 
nossa atenção nas tendências dentro do grupo. 


Os elementos 


As propriedades atômicas dos halogênios e dos gases nobres es- 
tão listadas na Tabela 12.1. Os aspectos a observar incluem suas 
energias de ionização elevadas e (para os halogênios) suas eletro- 
negatividades e afinidades eletrônicas elevadas. Os halogênios 
possuem afinidades eletrônicas elevadas porque o elétron que А 
chega pode ocupar um orbital de uma camada de valência іп- 
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F(g) + Na“(g) + е (д) 


+78 


-334,38 


+609,36 


Y, Fo(9) + Nafs) -1505,59 


-573,65 


NaF(s) { 


Cl(g) + Na*(9) + е (0) 
e 
'/,C1,(9) + Na*(g) + е (8) 
— 354,81 


+609,36 


Y 


-787,38 


(b) 


Figura 12.1 Ciclos termoquímicos para (a) 
fluoreto de sódio e (b) cloreto de sódio (os 


valores estão em kilojoules por mol). 


es Е, (9) + Na*(g) + eg) 


F(g+Na'(g 4 


ОГ (д) + Na*(g) 


y NaCl(s) + 


Tabela 12.1 Propriedades atômicas dos halogênios e gases nobres 


Entalpia de Afinidade Raio 

ionização!  eletrónica/ iônico/ Números de 
Elemento (kJ mol”) (ku mor”) Xp A oxidação comuns 
Halogênios 
F 1687 334 3,98 1,17 -1 
СІ 1257 355 3,16 1,67 -1,1,3,5,7 
Вг 1146 325 2,96 1,82 -1,1,3,5 
І 1015 295 2,66 2,06 =1,1,3,5,7 
At 270 
Gases Nobres 
He 2378 -48 0 
Ме 2087 -120 0. 
Аг 1527 -96 0 
Кг 1357 -96 0,2 
Хе 1177 -77. 2,6 0,2,4,6,8 


An 1043 


Fontes: Da mesma forma que para a Tabela 11.1. Eletronegatividade do Xe de L.C. Allen e J.E. Huheey, J. 
Inorg. Nucl. Chem. 42, 1523 (1980). 


completa e experimenta uma atracáo nuclear forte: relembre que Z,, aumenta progres- 
sivamente ao longo de um período (Seção 1.6). Os gases nobres possuem afinidades 
eletrônicas negativas porque suas camadas de valência são completas e um elétron que 
chega ocupa um orbital de uma nova camada. ` 

Já vimos, quando discutimos os grupos anteriores no bloco р, que o elemento no 
início de cada grupo possui estruturas e propriedades muito diferentes daquelas de 
seus congêneres mais pesados. As anomalias são muito menos evidentes no caso dos 
halogénios, e a maior parte da diferença perceptível indica que o flúor possui uma afi- 
nidade eletrônica menor do que a do cloro. Intuitivamente, essa característica parece 
estar em conflito com a eletronegatividade elevada do flúor, mas ela deriva da repul- 
são elétron-elétron maior no átomo F compacto quando comparada com o átomo Cl 
maior. Entretanto, além dessa diferença na afinidade eletrônica, as entalpias de forma- 
ção dos fluoretos metálicos geralmente são muito maiores do que aquelas dos cloretos 
metálicos. A explicação é que a afinidade eletrônica baixa do flúor é mais do que com- 
pensada pelas entalpias de rede elevadas dos compostos iónicos contendo o íon Е pe- 
queno (Figura 12.1) e as forças das ligações nas espécies covalentes (por exemplo, os 
fluoretos de metais nos estados de oxidação elevados). 

Como o flúor é o mais eletronegativo de todos os elementos, ele nunca é encontra- 
do em um estado de oxidação positivo (exceto na espécie transiente da fase gasosa EJ). 
Com a possível exceção do astato, os outros halogênios ocorrem com números de oxi- 
dação entre —1 а +7. A carência de informação química no astato deriva de sua falta de 
quaisquer isótopos estáveis e o tempo de vida relativamente curto (8,3 h) de seu isóto- 
po de vida mais longa. Por causa desse tempo de vida curto, as soluções de astato são 
intensamente radioativas e podem ser estudadas somente em diluição elevada. O asta- 
to parece existir como o ânion At e como oxoânions de АКТ) e de АКП); nenhuma 
evidência foi obtida para АТУ). 5 

‚О gás nobre com propriedades químicas mais extensas é о xenônio. Os números 
de oxidação diferentes de zero mais importantes do xenônio são +2, +4 e +6 e compos- 
tos com ligações Хе--Е Хе--О, Xe—N e Хе--С são conhecidos. As propriedades 
químicas do vizinho mais leve do xenônio, o kriptônio, são muito mais limitadas. O es- 
tudo da química do radônio, igual a do astato, é inibida pela radioatividade elevada do 
elemento. 


РА 
Exceto para o flúor e o astato altamente radioativo, os halogênios existem em estados de 
oxidação desde —1 a +7. O átomo de flúor pequeno e altamente eletronegativo é eficaz na 
oxidação de muitos elementos a estados de oxidação elevados. Dos gases nobres, o xenô- 
nio forma ита gama de compostos сот o flúor e com o oxigênio. 
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Halogênios (Grupo 17/VII) 


Como uma conseqiiéncia das eletronegatividades elevadas e da abundância dos halo- 
gênios mais leves, seus compostos são importantes em praticamente toda área da quí- 
mica e são encontrados ao longo do texto. Nossa atenção aqui estará concentrada nos 
próprios halogênios, nos compostos ricos em halogênio (os interalogênios) e nos óxi- 
dos dos halogênios. 


12.1 Ocorrência e obtenção 


Os halogênios são tão reativos que são encontrados naturalmente apenas como com- 
postos. Sua abundância na crosta terrestre decresce continuamente com o número atô- 
mico do flúor ao iodo. Todos os di-halogênios (exceto o At, radioativo) são produzi- 
dos comercialmente em grande escala, com a produção de cloro sendo a maior, segui- 
da pela do flúor. O cloro é usado amplamente na indústria para preparar hidrocarbo- 
netos clorados e em aplicações onde um agente oxidante forte e eficaz é necessário 
(incluindo branqueamento e purificação da água). Essas aplicações entretanto estão 
sob exame detalhado, porque alguns compostos orgânicos de cloro são carcinogêni- 
cos е os clorocarbonos podem provocar a destruição do ozônio na estratosfera. 

Os elementos são encontrados na natureza principalmente como haletos, mas o 
elemento mais facilmente oxidado, o iodo, também é encontrado como iodato de só- 
dio ou de potássio, KIO,, em depósitos de nitrato de metal alcalino. Como muitos 
cloretos, brometos e iodetos são solúveis, esses ânions ocorrem nos oceanos e em 
salmouras. A fonte primária de flúor é o fluoreto de cálcio, que é altamente insolú- 
vele frequentemente encontrado em depósitos sedimentares (como fluorita, СаЕ.). 

O método principal de produção dos elementos é pela oxidação dos haletos 
(Seção 6.2). Os potenciais-padrão fortemente positivos ЕХЕ,Е) = +2,87 Ve 
Е?(С\„,СГ) = +1,36 V indicam que a oxidação de íons F e CI requer um agente oxi- 
dante forte. Somente a oxidação eletrolítica é comercialmente possível. Um eletró- 
lito aquoso não pode ser usado para a produção de flúor porque a água é oxidada a 
potencial muito menor (+1,23 V) e o flúor produzido reagiria rapidamente com a 
água. O isolamento de flúor elementar confundiu químicos na maior parte do sécu- 
lo 19 até que, em 1886, o químico Francês Henri Moisson preparou-o pela eletróli- 
se de uma solução de fluoreto de potássio em fluoreto de hidrogênio líquido, usan- 
do uma célula muito semelhante à usada ainda hoje (Figura 12.2). 

A maior parte do cloro comercial é produzida pela eletrólise de solução aquosa de 
cloreto de sódio em uma célula de cloro-álcalis (Figura 12.3). As semi-reações são 


2CI (aq) > Cli(g) + 2e 
2Ң,О() + 2е > 20H (ag) + Hi(g) 


Semi-reação no anodo 
Semi-reação no catodo 


A oxidação da água no anodo é suprimida empregando-se um material de eletrodo que 
possui um sobrepotencial maior para a evolução de O, do que para a evolução de Cl,. 
O melhor material do anodo parece ser o КиО, (ver Capítulo 17). 

Em células modernas de cloro-álcalis, os compartimentos do anodo e do catodo 
são separados por uma membrana polimérica de troca iônica. A membrana pode tro- 


PE: РА . 2 + + . 
car cátions, е conseqiientemente permite aos íons Na migrar do compartimento до. 


anodo para o catodo. O fluxo de cátions mantém a eletroneutralidade nos dois compar- 
timentos, porque, durante a eletrólise, carga negativa é removida no anodo (pela con- 
versão de 2СГ а СІ,) e fornecida no catodo (pela formação de OH). A migração de 
OH na direção oposta também manteria a eletroneutralidade, mas OH reagiria com 
Cl, e prejudicaria o processo. A migração do íon hidróxido é suprimida porque a mem- 


Entrada de HF 
Saída de H, | Saida de F, Saída de H, 


ІШЕ 


НЕ/КЕ 
eletrólito 
| 
Catodo Anodo de 
de aço (-) carbono (+) 


Figura 12.2 Diagrama esquemático de 
uma célula de eletrólise para a produção de 
flúor a partir de fluoreto de potássio dissolvi- 
do em fluoreto de hidrogênio líquido. 


Membrana 


Cl, 


Entrada de 
salmoura 


Salmoura 
consumida 


Anodo (+) 


Catodo (-) 


Figura 12.3 Diagrama esquemático de 
uma célula de cloro-álcalis usando uma 
membrana trocadora de cátion, que tem 
uma permeabilidade alta para íons sódio e 
permeabilidade baixa para íons ОН” e СГ. 
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brana não troca ánions.' Um detalhe final do material da membrana é que os átomos 
de С na cadeia principal do polímero são fluorados: a fluoração protege a membrana 
porque as ligações C—F são resistentes a ambos, ão agente oxidante forte Cl, e ao nu- 
cleófilo forte ОН. 

O bromo é obtido pela oxidação química de fons Br na água do mar. Um proces- 
so similar é usado para recuperar iodo de certas salmouras naturais ricas em Г. O ha- 
logênio oxidante mais forte, o cloro, é usado como um agente oxidante em ambos os 
processos, е o Br, e 1, resultantes são retirados da solução por um fluxo de ar: 


Cl,(g)+2X" (ag) > 2С1-(а4)+ Х,(8) (X=Broul) 


Flúor, cloro e bromo são preparados pela oxidação eletroquímica de sais de haletos; o clo- 
ro é usado para oxidar Br е] ao di-halogênio correspondente. 


ГГ ЛЛ К К тесе онооно ое 


Exemplo 12.1 Recuperação de Br, a partir de salmoura 


Ғотес̧а a equação química e o potencial para a conversão comercial de Br na salmou- 
ra para Br,. Mostre que a partir de um ponto de vista termodinâmico brometo seria oxi- 
dado a Br, pelo O,. e de uma razão para O, não ser usado para esse propósito. 


Resposta: O cloro é usado para oxidar Вг: 
CL(g) + 2Br (aq) ->2СГ(аа) + Вг,(0) (Е = +0,26%) 


e o Br, resultante volátil é removido em uma mistura de vapor-ar. O oxigênio é termo- 
dinamicamente capaz de realizar essa reação em solução ácida: 


О.(е) + 4Br (aq) + 4H'(aq) —>2H,00) + 2Br(l) (Е = +0.16У) 


mas a reação não é favorável a pH = 7, quando Е = 0,15 V. Embora a reação seja ter- 
modinamicamente favorável em solução ácida, dificilmente a velocidade seria adequa- 
da, porque um sobrepotencial de cerca de 0,6 V está associado às reações de O, (Seção 
6.4). Mesmo se a oxidação pelo O, em solução ácida fosse cinéticamente favorável, o 
processo não seria atrativo por causa do custo de acidificar quantidades grandes de sal- 
moura e então neutralizar o efluente. 


%%%%%%%%%%%% е өзе еететеееееветеееееевееевегеевеееевевввеееееевевевевевеегеееееееевеееевввевеееевегеевеевввееввевеевеееее 


Teste seus conhecimentos 12.1 Ота fonte de iodo é о iodato de sódio, 
NalO,. Qual dos agentes redutores, SO,(aq) ou Sn” (aq), é prático sob o 
ponto de vista da viabilidade termodinâmica e do custo? Os potenciais- 
padrão constam no Apêndice 2. 


COPO OSLO UR енене зке era aa sas or oa ana acusa rr 4 ОХЕ een o reco nn ooo нож нее 


12.22 Tendências nas propriedades 

Diferente das estruturas dos elementos dos grupos precedentes no bloco p, as estrutu- 
ras moleculares dos halogênios são notavelmente similares. Todos eles são diatômicos, 
e muitas propriedades variam lentamente para baixo no grupo. Por exemplo, há uma 
tendência ao caráter metálico quando descemos no grupo. 


_(а) Estrutura molecular e propriedades 


Entre as propriedades físicas mais notáveis dos halogênios estão suas cores. No vapor, 
elas variam de quase incolor do F,, passando pelo amarelo-esverdeado do Cl,, e ver- 


* Tomando em consideração as interações eletrostáticas, poderia parecer improvável que o fon OH” migra- 
ria do eletrodo positivo para о eletrodo negativo. Entretanto, deve ser relembrado que um soluto se propaga 
das regiões de concentração mais elevada para as regiões de menor concentração; ver Р.МУ. Atkins, Physical 
chemistry, Oxford University Press апа W.H. Freeman (1998). Até mesmo a natureza trocadora de cátion do 
material da membrana não suprime totalmente a propagação do СГ ao compartimento do eletrodo negativo. 
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Figura 12.5 Entalpias de dissociação de liga- 
ção dos halogênios (em kilojoules por mol). 


Figura 12.4 Diagrama esquemático de 
energia de orbital molecular para Cl, Br,, e 
b. Para F,, a ordem dos orbitais л, e o, supe- 
riores é invertida. 


melho-amarronzado do Br,, ao púrpura do É. A progressão da absorção máxima para 
comprimentos de onda maiores reflete o decréscimo na lacuna HOMO-LUMO quan- 
do descemos no grupo. Em cada caso, o espectro de absorção óptico surge primaria- 
mente das transições onde um elétron é promovido dos orbitais preenchidos бе л* ao 
orbital antiligante 6% (Figura 12.4). 

Exceto para F,, a análise do espectro de absorção UV fornece valores precisos pa- 
ra as energias de dissociação da ligação do dihalogênio (Figura 12.5). As forças de li- 
gação decrescem para baixo no grupo a partir do СІ,. Entretanto, o espectro UV de F, 
é um contínuo largo ao qual falta estrutura, porque a absorção é acompanhada pela dis- 
sociação da molécula de F,. A falta de bandas discretas de absorção torna difícil esti- 
mar a energia de dissociação espectroscopicamente, e métodos termoquímicos são di- 
ficultados devido à natureza altamente corrosiva desse halogênio reativo. Quando es- 
ses problemas de corrosão foram solucionados, a entalpia da ligação Е--Е foi obser- 
vado ser menor do que a da molécula de Br, e então em desacordo com a tendência no 
grupo. Entretanto, a entalpia baixa de ligação no flúor é compatível com as entalpias 
baixas de ligação simples de N—N, O—O, e de várias combinações de N, Fe O (Fi- 
gura 12.6). A explicação mais simples (como a explicação da afinidade eletrônica bai- 
xa do flúor) é que a ligação é enfraquecida pelas repulsões fortes entre os elétrons não- 
ligantes na molécula pequena de F,. Em termos de orbital molecular, a molécula pos- 
sui numerosos elétrons em orbitais fortemente antiligantes. 

Cloro, bromo e iodo cristalizam em redes de mesma simetria (Figura 12.7); assim, 
é possível fazer uma comparação detalhada das distâncias entre os átomos ligados е 
não-ligados da vizinhança (Tabela 12.2). A conclusão importante é que as distâncias 


não-ligadas não aumentam tão rapidamente como os comprimentos da ligação. Essa” 


observação sugere a presença de interações de ligação intermoleculares fracas, que se 
fortalecem indo do СІ, ao L. А interação também conduz ao enfraquecimento da liga- 


Tabela 12.2 Distâncias de ligação е de não-ligação mais curta para os di-halogênios sólidos 


Temperatura/ Comprimento Distância de 
Elemento °С de ligagáo/Á não-ligação/A Raio 
CL -160 1,98 3,32 1,68 
Br, -106 2,27 3,32 1,46 
1, -163 2,72 3,50 1.29 


Dados de J; Donohue, The structure of the elements, Wiley, New York (1974). 
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Figura 12.6 Entalpias de dissociação de li- 
gações (a) carbono-halogênio, (b) hidrogê- 
nio-halogênio, e (c) halogênio-halogênio re- 
presentadas graficamente em função do re- 
сіргосо do comprimento de ligação. Observe 
a fraqueza da ligação X—F. (De P. Politzer, J. 


‚Ат. Chem. Soc. 91, 6235 (1969).) 


Figura 12.7 Cloro, bromo e iodo sólidos 
possuem estruturas similares; entretanto, as 
interações mais' próximas de não-ligação 
são relativamente menos comprimidas em 
СІ, e Br, do que em l,. (Baseado em J. Do- 
nohue, The structures of the elements. Wi- 


“ley, New York (1974).) 
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F(g) + Na" (g) + e (9) 
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+A 
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А 
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A 
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1 
(Ж N 
19020 + Nals) -783,50 


-407,27 


(b) + Na” (aq) + СІ (ад) } 
Figura 12.9 Ciclos termoquímicos para a 
entalpia de formação de (a) fluoreto de sódio 
aquoso e (b) cloreto de sódio aquoso. Ob- 
serve que a hidratação é muito mais exotér- 
mica para F do que para СГ. 


с 
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Figura 12.8 Um típico sistema de vácuo de metal para manusear flúor e fluoretos reativos. Tu- 
bulação de níquel é utilizada. (A) Válvulas de monel, (B) traps-U de níquel para a condensação 
de gases, (C) válvula de pressão de monel, (D) recipiente de níquel para armazenamento de gás, 
(E) tubo de reação de politetrafluoretileno, (F) vasilha de reação de níquel, (G) tubo de níquel 
preenchido com uma mistura de hidróxidos de sódio e de cálcio para neutralizar HF e reagir com 
F, e compostos de flúor oxidantes. 


ção 1—1] dentro das moléculas de L, como é demonstrado pela frequência de estira- 
mento menor 1—1 e comprimento de ligação maior 1—1 no estado sólido quando com- 
parado com a da fase gasosa. Entretanto, iodo sólido é um semicondutor e, sob pres- 
são elevada, exibe condutividade metálica. 


A ligação F—F é fraca em relação à ligação СІ--СІ; em estado sólido, moléculas de 1, 
aderem aos seus vizinhos mais próximos, mais do que o fazem os outros di-halogênios. 


(b) Tendências da reatividade 


O flúor, F,, é o não-metal mais reativo e é o agente oxidante mais forte entre os halo- 
gênios. А rapidez de muitas reações do flúor com outros elementos pode em parte 
acontecer devido à barreira cinética baixa associada à ligação fraca Е-Е Além da es- 
tabilidade termodinâmica da maioria dos fluoretos metálicos, o flúor pode ser manu- 
seado em recipientes metálicos, porque um número substancial de metais comuns for- 
mam um filme superficial de fluoreto metálico passivo em contato com gás flúor. Ní- 
quel e uma liga de níquel molibdênio (monel) particularmente são resistentes ao flúor 
e aos fluoretos, uma vez que o filme passivante é formado. Os polímeros de fluorcar- 
bonos, tal como o politetrafluoroetileno, também são materiais úteis para a construção 
de utensílios para conter flúor e compostos de flúor oxidantes (Figura 12.8). Poucos 
laboratórios possuem o equipamento e a qualificação para pesquisar a química do flúor 
realizada com F, elementar. 

Os potenciais-padrão para os haletos indicam que F, (EF = +2,87 У) é um agente 
oxidante muito mais forte do que СІ, (Е = +1,36 V). O decréscimo na força oxidante 


. continua em etapas mais modestas do СІ, ао Br, (+1,07 У) ao І, (+0,54 У). Embora а 
semi-reação б: 


X(g) +20 —S 2X (ад) 


seja favorecida pela afinidade eletrônica elevada (que sugere que o flúor teria um po- 
tencial de redução menor do que o do cloro), o processo é favorecido pela entalpia de 
ligação baixa do F, e pela hidratação altamente exotérmica do íon pequeno F (Figura 
12.9). O resultado líquido desses três efeitos competidores de tamanho é que o flúor é 
o elemento mais fortemente oxidante do grupo. 


HALOGÉNIOS E GASES NOBRES 


O flúor é o halogênio mais oxidante; o poder oxidante dos halogénios decrescem para bai- 
хо no grupo. ` 


(с) Propriedades especiais dos compostos de flúor 


Os pontos de ebulição na Tabela 12.3 demonstram que os compostos moleculares de 
flúor tendein a ser altamente voláteis, em alguns casos mesmo mais voláteis do que os 
compostos de hidrogênio correspondentes (compare, por exemplo, PF, p.e. -101,5 °С, 
e PH, p.e. —87,7 °C) е em todos os casos muito mais volátil do que os análogos de clo- 
ro. А volatilidade dos compostos é o resultado das variações na força da interação de 
dispersão (a interação entre momentos de dipolo elétrico transiente instantâneo), que 
é mais forte para moléculas altamente polarizáveis. Os elétrons nos átomos pequenos 
de F são mantidos firmemente pelo núcleo, e por isso os compostos de flúor possuem 
polarizabilidades baixas e, por conseqiiéncia, interações fracas de dispersão. Em con- 
traste com a tendência da volatilidade há pouco discutida. a volatilidade de HF é bai- 
xa (p.e. 19,5 °С) para uma molécula leve. Da mesma forma que para a água, essa vo- 
latilidade baixa deriva da ligação de hidrogênio extensiva no HF líquido. 

Uma outra característica do flúor é a capacidade de um átomo de F em um composto 
retirar elétrons dos átomos aos quais ele está ligado. Essa retirada conduz ao aumento 
na acidez de Bronsted. Um exemplo desse efeito é o aumento em três ordens de mag- 
nitude na acidez do ácido trifluorometanossulfônico, HSO,CF, (рк, = 3,0 em nitrome- 
tano) em relação ao ácido metanossulfônico, НЅО,СН, (рК, = 6.0 em nitrometáno). A 
presença de átomos de F em uma molécula também resulta — pela mesma razão — em 
acidez de Lewis elevada. Por exemplo, vimos na Seção 5.9 que SbF, é um dos ácidos 
de Lewis mais fortes entre os do seu tipo (é muito mais forte do que SbCI,). 

A capacidade do flúor de estabilizar estados de oxidação adiantados está abaixo so- 
mente do oxigênio. Alguns exemplos de compostos de flúor em estado de oxidação 
adiantado são IF... PtF,, BiF, e KAgF,. Todos esses compostos são exemplos do estado 
de oxidação mais elevado atingível por esses elementos, e estado de oxidação raro da 
Аг(Ш), sendo talvez o mais notável. Um outro exemplo é a existência do fluoreto de 
РЬТУ) estável, PbF,, e a instabilidade de todos os outros haletos de Pb(IV). Um fenó- 
meno relacionado é a tendência de o flúor desfavorecer estados de oxidação baixos. En- 
tão, fluoreto de cobre (1) sólido, CuF, é desconhecido mas CuCl, CuBr e Cul são bem 
conhecidos. Essas tendências foram discutidas na Seção 2.12 em termos de um mode- 
lo iónico simples, o pequeno tamanho do íon F em combinação com um cátion peque- 
no, altamente carregado, resulta em uma entalpia de rede elevada. Como resultado, há 
uma tendência termodinámica para CuF desproporcionar e formar cobre metálico e 
CuF, (porque Cu” é duplamente carregado е seu raio iônico é menor do que o do Cu”). 


O flúor como substituinte promove volatilidade, aumento nas forças dos ácidos de Lewis e 
de Brónsted, e estabiliza estados de oxidação adiantados. 


Tabela 12.3 Pontos de ebulição normais (em °С) de compostos de flúor e seus análogos* 


F, -188,2 н, -252,8 сі, -34,0 
СЕ, -127,9 CH,  -161,5 сс, 76,7 
РЕ, -101,5 Рн, -87,7 PCI, 75,5 


*Moléculas ligadas por hidrogênio, como HF e NH, e seus análogos, foram omitidas. 


12.3 Pseudo-halogénios 

Vários compostos possuem propriedades tão similares às dos halogênios que eles são 
chamados de pseudo-halogênios (Tabela 12.4). Por exemplo, igual aos di-halogênios, 
os cianogênios, (CN),, sofrem à dissociação térmica e fotoquímica em fase gasosa, os 
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Tabela 12.4 Pseudo-haletos, pseudo-halogénios e ácidos correspondentes 


Pseudo-haleto  Pseudo-halogénio | Е?/У Ácido PK: 
CN NCCN +0,27 HCN 9,2 
Cianeto cianogênio Cianeto de 

hidrogênio 
SCN NCSSCN +0,77 HNCS -1,9 
Tiocianato ditiocianogénio Isocianato de 

hidrogênio 
OCN” $ HNCO 3,5 
Cianato Ácido 

isociânico 
CNO” HCNO 
Fulminato Ácido 

fulmínico 
МММ” HNNN 4,92 
Azida Ácido 

hidrazóico 


“A. Albert e Е.Н. Serjeant, The determination of ionization constants. Chapman г! Hall, London (1984). 


radicais CN resultantes são isolobais com os átomos de halogênio e sofrem reações si- 
milares, tal como a reação em cadeia com o hidrogênio: 


calor ou luz 


NC—CN — SEE 59см 

H, + СМ. —>HCN+H- 

H. + NC—CN —> HCN + CN: 
Global: H, + СМ, —> 2HCN 


Uma outra similaridade é a redução de um pseudo-halogênio: 


(CN), (aq) + 2e —> 2CN (ад) 


O ânion formalmente derivado de um pseudo-halogênio é chamado de um íon pseu- 
do-haleto. Um exemplo é о ánion cianeto, CN. Dizemos “formalmente derivado” 
porque os íons de pseudo-haletos também são conhecidos em muitos casos, embora o 
dímero neutro (o pseudo-halogênio) não seja. Os pseudo-haletos covalentes, similares 
aos haletos covalentes dos elementos do bloco p, também são comuns. Fregientemen- 
te eles são similares aos haletos correspondentes (compare (1) e (2)), e sofrem a rea- 
ções de metátese similares. 

Como em todas as analogias, os conceitos de pseudo-halogênio e pseudo-haleto 
possuem muitas limitações. Por exemplo, íons de pseudo-halogênio não são esféricos; 
assim, as estruturas de compostos iónicos frequentemente diferem (por exemplo, Na- 
СІ é cfe mas NaSCN não é). Os pseudo-haletos geralmente são menos eletronegativos 
do que os haletos mais leves, e alguns pseudo-haletos possuem propriedades doadoras 
mais versáteis. O íon tiocianato, SCN, por exemplo, atua como um ligante ambiden- 
tado com um sítio de base mole, S, e um sítio de base dura, N (ver Seção 7.2). 


Os pseudo-halogênios e os pseudo-haletos imitam os halogênios e os haletos, respectiva- 
mente. Os pseudo-halogênios formam dímeros e compostos moleculares com os não-metais 
e compostos iônicos com metais alcalinos. 


12.4 Inter-halogénios 

Os halogênios formam compostos entre si. Esses inter-halogênios binários são com- 
postos moleculares com fórmulas XY, XY,, XY, e XY,, onde o halogênio X mais pe- 
sado, menos eletronegativo é o átomo central. Eles possuem especial importância co- 
mo intermediários altamente reativos e como fornecedores de úteis informações das 
ligações. 


ее 25 
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(a) Propriedades físicas e estrutura 


Os inter-halogênios diatómicos, XY, podem ser preparados para todas 25 combinações 
dos elementos, mas muitos deles não sobrevivem por longo tempo. O mais lábil é o CIF, 
mas ІСІ e IBr também podem ser obtidos em forma pura, cristalina. Suas propriedades 
físicas são intermediárias entre aquelas de suas moléculas componentes. Por exemplo, 
o IC] vermelho escuro (p.f. 27 °C, p.e. 97 ºC) é intermediário entre amarelo-esverdeado 
Cl, (p.f.-101 °C, p.e. -35 °С) e púrpura-escuro I, (p.f. 114ºC, p.e. 1840). O espectro 
fotoeletrônico indica que os níveis de energia do orbital molecular nas moléculas do di- 
halogênio encontram-se na ordem 30° < Іл? < 27°, a mesma que para as moléculas do 
di-halogênio homonucleares (Figura 12.10). Uma nota histórica interessante é que ICI 
foi descoberto antes do Br,, no início do século dezenove e, quando posteriormente as 
primeiras amostras do marrom-avermelhado-escuro de Br, (p.f. —7 °С. р.г. 59 °C) foram 
preparadas, elas foram erroneamente atribuídas ao ІСІ. 

A maioria dos inter-halogênios superiores são fluoretos (Tabela 12.31. O único in- 
ter-halogênio neutro com o átomo central no estado de oxidação +7 é IF.. mas o cátion 
CIF;, um composto de СКУП), é conhecido. A ausência de CF, neutro rerlete o efeito 
desestabilizante das repulsões náo-ligantes entre os átomos de flúor (realmente, núme- 
ros de coordenação maiores do que seis não são observados em outros átomos centrais 
do bloco р no Período 3). A falta de BrF, pode ser racionalizada de uma maneira simi- 
lar, mas veremos mais tarde que o bromo é relutante para alcançar seu estado de oxi- 


dação máximo. Com relação a isto, ele assemelha-se a outros elementos do bloco p do 


Período 4, em especial o arsênio e o selênio. 

As formas das moléculas de inter-halogénio (3), (4) e (5) estão grande em concor- 
dância com o modelo КРЕСУ. Por exemplo, os compostos XY, (tal como СІЕ;) pos- 
suem cinco pares de elétrons de valência ao redor do átomo X, e adotam um arranjo bi- 
piramidal trigonal. Os átomos Y se prendem aos dois pares axiais e a um dos três pa- 
res equatoriais; assim, os dois pares ligantes axiais se movem para longe dos dois pa- 
res equatoriais solitários. Como resultado, as moléculas XY, possuem uma forma in- 
clinada Т C,,. Há algumas discrepâncias: por exemplo, ІСІ; é um dímero ligado por 
ponte de СІ. 


Tabela 12.5 Inter-halogénios representativos 


ХҮ XY, XYs ХҮ, 

CIF СІР; СІР, 

incolor Incolor Incolor 

р.е.-100%С p.e. 12°C p.e. -13°C 

BrF* BrF, ВгЕ; 

Marrom claro Amarelo Incolor 

р.е.с.-20%С р.е. 126°С p.e. 41°С 

ІН" (Fo, IF; IF- 
amarelo incolor Inoclor 
дес. -28°C p.e. 105°C suti. 5°C 

Bret 

Marrom avermelhado 

p.e. c. 5°C 

ICI ¡ROA 

Sólido vermelho Amarelo brilhante 
p.f. 101°C (16 atm) 

IBr 

Sólido preto 


dec., decompõe; subl., sublima. 
*muito instável 
ТО sólido puro é conhecido a temperaturas baixas. 


2n 


27 


Intensidade 


30 


16 14 12 10 8 
Energia de ionização/eV 


Figura 12.10 Espectro fotoeletrônico de 
ІСІ. Os níveis 2p originam dois picos por 
causa da interação spin-órbita no íon positi- 
vo. (Baseado em S. Evans е A. F. Orchard, 
Inorg. Chem. Acta 5, 81 (1971).) 
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Ехетріо 12. 2 Predizendo a forma de uma molécula de inter-halogênio 
Prediga a forma da molécula LCl, ligada por ponte de cloro usando o modelo de 
КРЕСУ e atribua o grupo de ponto. 


Resposta: Cada metade de ICl, possui cinco pares de elétrons, e o átomo da ponte Cl 
aumenta esse número para seis (6). De acordo com o modelo КРЕСУ, esses pares ado- 
tam uma configuração octaédrica, com pares solitários nas posições trans não adjacen- 
tes. Então, as ligações ao redor dos átomos Cl ocorrem em uma configuração quadra- 
do planar e a molécula seria planar. Essa forma é verificada pela difração de raios X 
em monocristais. Para atribuir O grupo de ponto, observamos que há três eixos duplos 
perpendiculares (7); assim, a molécula possui simetria D,. A presença de um plano es- 
pecular identifica o grupo como Dap 


Teste seus conhecimentos 12.2 Prediga a estrutura e identifique o grupo 
de ponto do CIO,F. 


A estrutura de Lewis de XF, coloca cinco pares ligantes e um par solitário no átomo 
central de halogênio e, como esperado do modelo КРЕСУ, as moléculas de ХЕ; são pi- 
ramidal quadrada. Como já mencionado, o único composto conhecido ХҮ- é IF... que 
é predito ser bipiramidal pentagonal. A evidência experimental para sua estrutura real 
não é conclusiva, tem sido reivindicado e negado que os dados de difração eletrônica 
suportam a previsão. Da mesma forma que para outras moléculas hipervalentes. a li- 
gação em IF, pode ser explicada sem invocar a participação do orbital d adotando um 
modelo de orbital molecular onde os orbitais ligantes e não-ligantes estão ocupados, 
mas os orbitais antiligantes não. 


Inter-halogênios moleculares incluem espécies diatômicas e espécies poliatômicas com es- 
truturas de acordo com o modelo RPECV; fluoreto expõe estados de oxidação elevados de 


outros halogênios. 


- (b) Propriedades químicas | 
Todos os inter-halogênios são agentes oxidantes. Como todos os fluoretos de inter-ha- - 


logênio conhecidos, CIF, é um composto exergônico, assim, termodinamicamente ele 
é um agente de fluoracáo mais fraco do que F,. Entretanto, a velocidade de fluoração 
geralmente excede aquela do flúor; assim, de fato ele é um agente de fluoração agres- 
sivo para muitos elementos e compostos. Em geral, as velocidades de oxidação dos in- 
ter-halogênios não possuem uma relação simples com suas estabilidades termodinâmi- 
cas. Então, CIF, е BrF, são agentes de fluoração muito mais agressivos do que BrF,, 
IF, e IF,; pentafluoreto de iodo, por exemplo, é um agente de fluoração moderado que 
pode ser manuseado em utensílio de vidro. Um uso do СІЕ,, como agente de fluoração, 
é a formação de um filme de fluoreto metálico passivante na parte interior do aparato 


de níquel usado na química do fluoreto. 
CIF, e ВГЕ; reagem com vigor (com freqiiéncia, de forma explosiva) com matéria 
orgânica, queima asbestos e expele oxigênio de muitos óxidos metálicos: 


2Со,О,() + 6CIF(g) — 6COF,(s) + 3CL(g) + 4О,(в) 


Eles são produzidos em uma escala significativa para a produção de UF, para o uso no 
enriquecimento do urânio: 


ОЕ, (5) + СІБ,е)---ПЕ(6) + CIF(g) 
Trifluoreto de bromo auto-ioniza no estado líquido: 


2BrF (1) => ВгЕ; + BrF; 


| 
{ 
| 
i 
i 
Н 
! 
| 
1 
| 


HALOGÉNIOS E GASES NOBRES 449 


Esse comportamento ácido-base de Lewis é mostrado pela sua habilidade de dissolver 
vários sais de haletos: 


CsF(s) + ВгЕ,(1) ---> CsBrF (sol) 


Trifluoreto de bromo é um solvente útil para reações iônicas que devem ser realizadas 
sob condições altamente oxidantes. O caráter ácido de Lewis do BrF, é compartilhado 
por outros inter-halogênios, que reagem com fluoretos de metais alcalinos para produ- 
zir complexos de fluoretos aniônicos. 


Inter-halogênios contendo flúor tipicamente são ácidos de Lewis e agentes oxidantes fortes. 


(c) Polihalogênios catiônicos 
Sob condições especiais fortemente oxidantes, tal como no ácido sulfúrico fumegan- 
te, I, € oxidado ao cátion diiodinio paramagnético azul, Ij. O cátion dibrominio. Br}, 
também é conhecido. As ligações desses cátions são mais curtas do que as dos halogê- 
nios correspondentes, que é o resultado esperado para a perda de um elétron de um or- 
bital л* e o aumento na ordem de ligação de 1 a 1,5 (ver Figura 12.4). Três cátions de 
polialogénio superiores, Br;, I.. e 15, são conhecidos, e os estudos de difração de raios 
X das espécies de iodo têm estabilizado as estruturas mostradas em (8) e (9). A forma 
angular do I; está em concordância com o modelo RPECV porque o átomo central I 
possui dois pares de elétrons solitários. 

Uma outra classe de cátions de polialogênios de fórmula ХЕ] é obtida quando um 
ácido de Lewis forte, tal como SbF,, abstrai Е de fluoretos de inter-halogênio: 


CIF, + SbF, — [С1Е?][55Е] 


A Tabela 12.6 lista uma variedade de cátions de inter-halogênio que são prepara- 
dos na mesma maneira. A difração de raios X de compostos sólidos que contêm esses 
cátions indica que a abstração de Е dos cátions é incompleta е a dos ânions permane- 
ce associada fracamente aos cátions pelas pontes de flúor (10). 


Compostos catiônicos de inter-halogênio possuem estruturas de acordo com o modelo 
RPECV; com os substituintes de flúor, eles são ácidos de Lewis. 


12.5 Complexos de halogênios e polialetos 


A acidez de Lewis de diiodo e dos outros di-halogênios pesados para moléculas doa- 
doras de pares de elétrons foi comentada na Seção 5.10. Essa acidez de Lewis também 
é evidente na interação de moléculas de halogênio com doadores de íons para dar a ga- 
ma de íons conhecidos como polialetos. 


(a) Poliiodetos 

Uma profunda cor marrom se apresenta quando 1, é adicionado a uma solução de íons 
T. Essa cor é característica dos poliiodetos homoatómicos, que incluem íons triiodeto, 
Б, е íons pentaiodetos, І;. Esses poliiodetos são complexos ácido-base de Lewis, onde 
T e L аша como as bases e I, atua como ácido (Figura 12.11). A estrutura de Lewis do 
E possui três pares solitários equatoriais no átomo central Те dois pares ligantes axiais 
em um arranjo bipiramidal trigonal. Essa estrutura de Lewis hipervalente é compatível 
com a estrutura linear observada de Г, que está descrita em mais detalhes abaixo. 

Um fon Т, pode interagir com outras moléculas 1, para produzir poliiodetos de mo- 
nonegativos maiores, [(1.),(Г)]. O íon Т, é o membro mais estável dessa série. Em com- 
binação com um cátion grande, tal como IN(CH;)]”, é simétrico e linear com uma li- 
gação I—I mais longa do que em 1,. Entretanto, a estrutura do fon trijodeto, como а 
dos poliiodetos em geral, é altamente sensível à identidade do contraíon. Por exemplo, 
Cs”, que é menor do que o íon tetrametilamônio, distorce o íon Т, e produz uma liga- 


Tabela 12.6 Cátions inter-halogênios 
representativos 


[XF,]" [XF] [XF] 
[CIF,]* [CIF [CIF;Y 
(ВгҒ,Г [BrFJ" [BrF;] 
ШЕ, IF; 
268 21 E 
AA 
Come С! 
81; 
| Es 
Pl 
б. 2.68 
| 
912 
Бөз SbF, 
Е, „Е 
ES 04 
С 
S 1,58 
F F 
10 (CIF,)(SbF;) 
Energia 


na 


Antiligante 


сағыз ДЫ 


(а) Ligante 


үч 
—— 
РА Е 


(0) 


Figura 12.11 Algumas representações do 
ion de poliiodeto. (a) А interação сет um 
ion 15, (b) racionalização de Lewis e de 
НРЕСУ da estrutura linear, onde os cinco 
pares de elétrons ao redor do átomo central 
estão organizados em um arranjo trigonal-bi- 
piramidal com os dois pares ligantes entre o 
eixo triplo e os três pares não-ligantes no 
plano equatorial. 
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2,82 3,10 


111; inCsh 


2,67 3,43 3,24 2467 


3,34 2,80 3,34 М 
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“Figura 12.12 Algumas estruturas де polilo- 
detos representativos e sua descrição apro- 
-ximada em termos de blocos construtores de 
Г, 15, e |. Os comprimentos е os ángulos de 
ligação variam com a identidade do cátion. 


“ 


o жетек” 


Figura 12.13 Um modo possível de trans- 
porte de carga ao longo da cadeia de poliio- 
deto é o deslocamento de ligações longas e 
curtas, resultando na migração efetiva de 
um ion Г ao longo da cadeia. Três estágios 
sucessivos da migração são mostrados. Da 
mesma forma que para o transporte do pró- 
ton em gelo e água, o fon iodeto do |; na es- 
querda não é o mesmo daquele emergente 
na direita. 


ção 1—1 longa e uma curta (11). A facilidade com que o íon responde a seu ambiente 
é um reflexo da fraqueza das ligações que consegue manter os átomos juntos. Um 
exemplo mais extremo de sensibilidade ao cátion é fornecido por Nal,. que pode ser 
formado em solução aquosa, mas decompõe-se quando a água é evaporada: 


Ná(aq) + (ад) 250 ЭН,О Nal(s) + 1,($) 


Esse comportamento é um outro exemplo da instabilidade de ânions grandes em com- 
binação com cátions pequenos que, como vimos na Seção 2.12, pode ser racionaliza- 
do pelo modelo iônico. - 

А existência е as estruturas dos poli-iodetos superiores são sensíveis ao contraíon 
por razões similares, e cátions grandes são necessários para estabilizá-los no estado só- 
lido. De fato, formas inteiramente diferentes são observadas para os poliiodetos em 
combinação com vários cátions grandes, a estrutura do ânion é determinada em gran- 
de parte pela maneira como os íons se empacotam no cristal. Os comprimentos de li- 
gação em um íon de poliiodeto frequentemente sugerem que ele pode ser considerado 
uma cadeia de unidades associadas deT”, І, 15, e algumas vezes Тү (Figura 12.12). Só- 
lidos contendo poliiodetos exibem condutividade elétrica, que podem surgir do salto 
de elétrons (ou buracos) ao longo da cadeia de poliiodeto ou por uma migração íon ao 
logo da cadeia de poliiodeto (Figura 12.13). 

Alguns poliiodetos dinegativos são conhecidos. Estes contêm um número par de 
átomos de Ге sua fórmula geral é [I (1,),1 ]. Eles possuem a mesma sensibilidade ao 
cátion, como seus correspondentes mononegativos. 


Poliiodetos, tal como 1; são formados pela adição de 1, ao Г; eles são estabilizados por cá- 


tions grandes. 


(b) Outros polialetos 

Embora a formação de polialeto seja mais pronunciada para o iodo, outros polialetos 
também são conhecidos. Eles incluem Cl; Вг;, e BrL,, que são conhecidos em solução 
e (associados com cátions grandes) como sólidos também. Mesmo Е; foi detectado es- 
pectroscopicamente a temperaturas baixas em uma matriz inerte. Essa técnica, que é 
conhecida como isolamento de matriz, emprega a codeposição dos reagentes com um 
excesso enorme de gás nobre a temperaturas muito baixas (na região de 4 K a 14 K): 
O gás nobre sólido forma uma matriz inerte, dentro da qual o íon Е; pode acomodar-se 
no isolamento químico. 

Em adição à formação de complexo entre os di-halogênios e os íons haletos, al- 
guns inter-halogênios podem atuar como ácidos de Lewis para os íons haletos. A rea- 
ção resulta na formação de polialetos, que em contraste aos poliiodetos em cadeia, es- 
tão reunidos ao redor de um átomo central receptor de halogênio em um estado de oxi- 
dação elevado. Como mencionado anteriormente, por exemplo, BrF, reage com CsF 
para formar CsBrF,, que contém o ánion BrF, quadrado planar (12). Muitos desses 
ânions de inter-halogênios foram sintetizados (Tabela 12.7). Suas formas geralmente 
concordam com o modelo КРЕСУ, mas há algumas exceções interessantes. Duas ех- 
ceções são CIF; e BrF,, onde o halogênio central possui um par de elétrons solitário, 
mas a estrutura aparente é octaédrica. Os íons IF, participam em um arranjo estendido 
através de interações I—F ... I. 


Alguns dos ânions de polialogênios mais estáveis contêm flúor сото o substituinte. Nor- 
malmente suas estruturas obedecem ao modelo RPECV. 
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Tabela 12.7 Апіоп de inter-halogénios representativos 


Composto Forma 
IF Antiprisma quadrado” F йк 
F 
FAQ 
NE 
МЫ 
F 
жЕ 
СЕ; Octaédrico? " 
BrFs Octaédrico” ES E 
PR] SE 
| Е 
IF; Octaedro trigonalmente distorcido? ! ЖҮӨ > 
! ГОР 
! 1 
Fo Le і 
AN 
F і F 


? Chem. Commun., 837 (1991): Angew. Chem., Int. Ed. Engl. 30, 876 (1991). 
° Inorg. Chem. 29, 3506 (1990). 

* Angew. Chem,, Int Ed. Engl. 28, 1526 (1989). 

“ Angew, Chem., Int. Ed. Engl. 30, 323 (1991). 


99%640%66060600а606ШЫ4Ш 6006.00 ө пен г. 


Ехетріо 12.3 Um modelo de ligação para os complexos de It 


Em alguns casos, a interação de І, com ligantes doadores fortes conduz à formação de 
complexos catiônicos tais como bis(piridinajiodo(+1), [ру—1-—ру]. Proponha um 
modelo de ligação para esse complexo linear a partir do (a) o ponto de vista do mode- 
lo RPECV e (b) considerações simples de orbital molecular. 


Resposta: (a) А estrutura de Lewis estabelece 10 elétrons ao redor do Г central em 
[py —I—py]", seis do cátion de iodo e quatro dos pares solitários nos dois ligantes pi- 
ridina. De acordo com o modelo de RPECV, esses pares formariam uma bipirâmide 
trigonal. Os pares solitários ocuparáo as posições equatoriais e consegiientemente о 
complexo seria linear. (b) De uma perspectiva de orbital molecular, os orbitais do ar- 
ranjo N—I—N podem ser representados como formados a partir de um orbital 5p do 
iodo e um orbital de simetria с de cada um dos dois átomos ligantes. Três orbitais po- 
dem ser construídos: 16 (ligante), 20 (praticamente não-ligante) e 30 (antiligante). Há 
quatro elétrons para acomodar (dois de cada átomo ligante; o orbital 5p do iodo está 
vazio). A configuração resultante é 10° 20”, que é ligante. 


Arens O ses a esa een a aan a sra nas 4...» 44444... 


Teste seus conhecimentos 12.3 А partir da perspectiva da estrutura « e 
ligação, indique vários м análogos ao [py —I—py]' e descreva sua 
ligação. 
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12.6 Compostos dos halogênios com o oxigênio 

Em contraste às fórmulas bastante simples e às estruturas da maioria dos fluoretos de 
halogênio, os compostos moleculares dos halogênios com o oxigênio são um grupo di- 
verso. A química aquosa dos oxoânions de halogênio é a mais uniforme e importante; 
assim, nosso enfoque estará sobre ela, após uma breve discussão dos óxidos neutros. 
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(a) Óxidos de halogênio 
Muitos compostos binários dos halogénios e do oxigênio são conhecidos, mas a maio- 
ria é instável e normalmente não encontrada em laboratório. Mencionaremos somente 
alguns dos mais importantes. 

O difluoreto de oxigênio (FOF; p.f. —224°С; p.e. -145ºC), o composto binário 
mais estável do oxigênio e do flúor, é preparado passando-se flúor através de solução 
de hidróxido aquoso diluído: 


2F (g) + 20H (aq) — OF «(g) + 2F (aq) + Н,ОЙ) 


O difluoreto puro sobrevive na fase gasosa acima da temperatura ambiente e não rea- 
ge com o vidro. Ele é um agente de fluoração forte, mas menos do que o próprio fluo- 
reto. Como sugerido pelo modelo RPECV (ou por um diagrama de Walsh. por analo- 
gia com Н,О), a molécula OF, é angular. 

O difluoreto de dioxigênio (FOOF; p.f. —154 °C; p.e. -57 °С) pode ser sintetizado 
pela fotólise de uma mistura líquida dos dois elementos. Ele é instável no estado líqui- 
do e decompõe-se rapidamente acima de -100 “С, mas pode ser transterido (com algu- 
ma decomposição) da mesma maneira que um gás a pressão baixa em uma linha de vá- 
cuo metálica. O difluoreto de dioxigênio é um agente de fluoração mais agressivo do 
que CIF,. Por exemplo, ele oxida o metal plutônio e seus compostos a PuF, em uma 
reação que CIF, não pode realizar: 


Pu(s) + 30,F, (g) ——> PuF,(g) + 30,(9) 


O interessante nessa reação é a remoção de plutónio como hexafluoreto volátil do 


combustível nuclear gasto. 
O cloro ocorre em muitos estados de oxidação diferentes em seus óxidos, eles 


incluem: 
Número de +1 +4 +6 +7 
oxidação 
Fórmula С.О cio, CLO, CLO, 
Cor Marrom-amarelado Amarelo Vermelho-escuro Incolor 
Estado gás ` gás líquido líquido 


Alguns desses óxidos são espécies com número de elétrons ímpar, incluindo СІО,, on- 
de o cloro possui o estado de oxidação não-usual +4, e СІ,О,, que existe como um só- 
lido iônico de estado de oxidação misto, [CIO,JÍCIO ). 

O dióxido de cloro é o único óxido de halogênio produzido em grande escala. A 
reação usada é a redução de CIO, com НСІ ou SO, em solução fortemente ácida: 


2CI;(ag)+ SO, (e) -- , 2C1,(g)+ SO; (aq) 


Ele é um composto fortemente endergônico (A,Gº = +121 kJ mol”) е deve ser manti- 
do diluído para evitar decomposição explosiva; deste modo, ele é consumido no local 
da produção. Seus usos principais são branquear papel e desinfetar esgoto e água po- 
tável. Alguma controvérsia envolve essas aplicações, porque a ação do cloro (ou seu 
produto de hidrólise, НСІО) e o dióxido de cloro na matéria orgânica produzem con- 
centrações baixas de compostos de carbocloro, alguns dos quais são carcinogêneros 
potenciais. Por outro lado, a desinfecção da água indubitavelmente salva muito mais 
vidas do que os subprodutos carcinogênicos. - 


Os óxidos de cloro são conhecidos para números de oxidação do Cl de +1, +4, +6 e +7. O 
agente oxidante forte e acessível CIO, é o óxido de halogênio normalmente mais usado. 
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(b) Oxoácidos e oxoânions 

A ampla gama de oxoânions e de oxoácidos dos halogênios apresenta um desafio pa- 
ra Os que inventam sistemas de nomenclatura. Usaremos os nomes mais usualmente 
empregados, tal como clorato para СІО;, ao invés dos nomes sistemáticos. tal como 
trióxoclorato(V). A Tabela 12.8 é um breve dicionário para a conversão entre os dois 
sistemas de nomenclatura. 


Tabela 12.8 Охоапіопѕ de halogênio 


Número Grupo de 
de oxidação Fórmula Nome” ponto Forma Observações 
+1 Cio” Hipoclorito Cy J- Bom agente 
[monoxoclorato(!)] cI— O oxidante 
+3 СО Clorito Ca, Сі T Agente oxidante 
[dioxoclorato(111)] о #7; ОХ 0 forte, 
~ despropor-cional 
+5 сю; Clorato бы cl > ' 
[trioxoclorato(V)] 0 “7 ©: 0 аа. 
+7 СО; Perclorato т, бъ E 
4 8 Agente oxidante e 
[tetraoxoclorato(VII)] | | ligante muito fraco 
СІ 
UU > 
077 “^0 
0 


*Nomes IUPAC entre colchetes. 
tlodeto não foi isolado. 
+ Para o iodo, IO; e НО estão presentes em solução básica, e Н.О, está presente em solução ácida. 


As forças dos oxoácidos variam sistematicamente com o número de átomos de O 
no átomo central (Tabela 12.9; ver as regras de Pauling na Seção 5.4, especificamente 
рК,-8- 5p para o ácido O,E(OH),). À primeira vista, о ácido periódico — o análogo 
ІСУТІ) do ácido perclórico — parece estar em desacordo, ele é fraco (pK, = 3.29). En- 
tretanto, tão logo observamos que sua fórmula é (НО)ЛО com p = 1, vemos que esta é 
a sua estrutura, e não sua força, que é análoga. Os átomos de O na base conjugada 
HO, são muito lábeis por causa do equilíbrio rápido 


НО, (ад) == 10;(aq) + 2H,0(1) K=40 


e em solução básica ІО; é o íon dominante. A tendência a ter uma camada de coorde- 
nação expandida é compartilhada pelos oxoácidos do vizinho do elemento do Grupo 
16/VI telúrio, que em seu estado de oxidação máximo forma o ácido fraco Te(OH),. 
Os oxoânions de halogênio, como muitos oxoânions, formam complexos metálicos, 
incluindo os percloratos metálicos e os periodatos a serem discutidos aqui. Nesse con- 
texto observamos que, como HCIO, é um ácido muito forte e A JO, é um ácido muito 
fraco, CIO, é uma base muito fraca e HO, é uma base relativamente mais forte. 

Em vista da basicidade de Brgnsted baixa e carga negativa única do íon perclora- 
to, CIO, não é surpreendente que ele seja uma base de Lewis fraca, com pouca ten- 
dência a formar complexos com cátions em solução aquosa. Deste modo, os perclora- 
tos metálicos freqiientemente são usados para estudar as propriedades dos íons hêxaa- 
quo em solução. O íon CIO, é usado como um íon fracamente coordenante que pron- 
tamente pode ser deslocado de um complexo por outros ligantes, ou como um ânion de 
tamanho médio que pode estabilizar sais sólidos contendo complexos catiônicos gran- 
des com ligantes facilmente deslocados. 

Entretanto, o íon CIO; é um aliado traiçoeiro. Como ele é um agente oxidante po- 
deroso, compostos sólidos de perclorato devem ser evitados se há ligantes oxidáveis ou 
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Tabela 12.9 Acidez de oxoácidos de cloro 


Ácido a/p рК, 
HOCI 0 7,53 (fraco) 
НОСІО 1 2,00 
HOCIO, 2 da 
носію, 3 -10 (forte) 
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íons presentes (como normalmente acontece). Em alguns casos, o perigo é latente. pois 
as reações de CIO, geralmente são lentas е é possível preparar muitos complexos ou 
sais de metaestáveis de perclorato. que pode ser manuseado com ilusória facilidade. 
Entretanto, uma vez que a reação tenha sido iniciada por ação mecânica. calor ou ele- 
tricidade estática, esses compostos podem detonar com consequências desastrosas” 
Essas explosões feriram químicos que manusearam um composto muitas vezes antes 
que ele inesperadamente explodisse. Alguns ânions básicos prontamente disponíveis e 
mais fracamente dóceis podem ser usados no lugar de CIO: eles incluem trifluorome- 
tano sulfonato [SO,CF,]', tetrafluorborato (ВЕ, e hexafluorofosfato [PF,]”. 

Ao contrário do perclorato, o periodato é um agente oxidante rápido e uma base 
de Lewis mais forte do que aquele. Essas propriedades levam ao uso do periodato co- 
mo um agente oxidante e um ligante estabilizante para fons metálicos em estados de 
oxidação elevados. Alguns dos estados de oxidação elevados que podem ser usados pa- 
ra formar são muito incomuns: eles incluem Cu(II) em um sal contendo o complexo 
[Cu(HIO,),]” e МІПУ) em um complexo estendido contendo a unidade [Ni(IO Л. O 
ligante periodato é bidentado nesses complexos. e no último exemplo forma uma pon- 


te entre os íons М11У). 


Os oxoânions de halogênio são agentes oxidantes termodinamicamente fortes, mas a ener- 
gia de ativação elevada para a oxidação pelo percloraro fornece uma falsa sensação de se- 
guranca e percloratos de cátions oxidáveis devem ser evitados. 


(c) Aspectos termodinâmicos de reações redox 


As tendências termodinâmicas dos oxoânions e dos oxoácidos de halogênio em partici- 
par de reações redox estão bem estabelecidas. Como veremos, podemos resumir seu 
comportamento com um diagrama de Frost, que é muito fácil de racionalizar. É uma his- 
tória muito diferente para as velocidades das reações, que variam amplamente. O recen- 
te avanço na capacidade de entender alguns desses mecanismos deriva dos progressos 
nas técnicas para as reações rápidas e interesse nas reações oscilantes (Quadro 12.1). 
Vimos na Seção 6.9 que, se uma espécie se encontra acima da linha de junção de 
seus dois vizinhos de estado de oxidação mais alto e mais baixo em um diagrama de 


“Frost, então ela é instável em relação ao desproporcionamento deles. A partir do dia- 


grama de Frost para os oxoânions e oxoácidos de halogênio na Figura 12.14, vemos 
que muitos dos oxoânions nos estados de oxidação intermediários são suscetíveis ao 
desproporcionamento. Ácido cloroso, HCIO,, por exemplo, encontra-se acima da linha 
de junção de seus dois vizinhos, e é capaz de desproporcionar: 


2HCIO. (ад) — CIO; (aq) + HCIO(ag) + Н (ад) (Е = +0,52 У) 


Embora BrO; esteja bem caracterizado, a espécie correspondente de I(III) é tão instá- 
vel que ela não existe em solução. exceto talvez como um intermediário transiente. 

Também vimos na Seção 6.9 que, quanto mais positivo o coeficiente angular para 
uma linha de uma espécie de estado de oxidação menor para um maior em um diagra- 
ma de Frost, mais forte é o poder oxidante do par. Observando a Figura 12.14, vemos 
que os três diagramas possuem linhas com coeficientes angulares positivos e íngremes, 
o que imediatamente mostra que todos os estados de oxidação, exceto o mais baixo 
(CI, Br e Г), são fortemente oxidantes. 

Finalmente, condições básicas diminuem os potenciais de redução para os oxoà- 
nions comparado com seus ácidos conjugados (Seção 6.10). Esse decréscimo é eviden- 
te nos coeficientes angulares das linhas menos íngremes nos diagramas de Frost para 


rms rro ra тете еее ғала а.) ИИИНИН 


2 Dois exemplos são а explosão em uma planta de combustível de foguete de perclorato de amônio com a 
intensidade de um terremoto, Chem. And Eng. News, р. 5, May 16 (1988) e o ferimento de um químico pela 
explosão do sal de perclorato de um complexo de lanianídeo. Chem. And Eng. News, p. 4, December 5 
(1983). 


BrO; 
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-1 0 1 3 5 7 ~i 
Número de oxidação, N 


Figura 12.14 Diagramas de Frost para cloro, bromo e jodo em solução ácida (linha sólida) e so-- 


lução básica (linha tracejada). 


Quadro 12.1 Reações oscilantes 


Reações relógio e reações oscilantes são um tópico ativo de pesqui- 
sa e oferecem demonstrações de leitura fascinantes. A maioria dos 
exemplos das reações oscilantes é baseada nas reações dos oxoá- 
nions de halogênio, aparentemente por causa da variedade dos esta- 
dos de oxidação e de sua sensibilidade a mudanças no pH. Em 1985, 
H. Landot descobriu que uma mistura de sulfeto, iodato e amido em 
solução ácida permanece quase incolor por um período inicial e en- 
tão rapidamente muda para o púrpura-escuro do complexo amido-io- 
do. Quando as concentrações são apropriadamente ajustadas, a rea- 
ção oscila entre quase incolor e azul opaco. As reações conduzindo a 
essa oscilação são a redução de periodato a iodeto pelo sulfito, onde 
todos os reagentes são incolores: 


Оаа) + 45О (aq) —— Maq) + 45О; (aq) 


Então uma reação de comproporcionamento entre Г e IO; produz l,, 
que forma um complexo intensamente colorido com o amido: 


103(aq) + 6H (ав) + 5 (aq) ——> 3H,0(1 + 3t (amido) 


Sob algumas condições, esse é o estado final, mas o ajuste das con- 
centrações pode conduzir ao branqueamento do-complexo amido-l, 
pela redução por sulfito de iodo ao íon ! (aq) incolor: 


31 (amido) + 3503 (aq) + 3H,0(1) —— 
бі(аа) + 6H'(ad) + 3505 (ag) 


A reação então pode oscilar entre incolor e azul, à medida que muda 
a razão ГС. 

A análise detalhada das condições cinéticas para as reações oscilan- 
tes é perseguida pelos químicos e engenheiros químicos. No primei- 
ro caso, о desafio é empregar dados cinéticos determinados separa- 
damente para as etapas individuais, para modelar as oscilações ob- 
servadas com o interesse de testar a validade do esquema global. 
Desde que as reações oscilantes foram observadas em processos 
catalíticos comerciais, a preocupação do engenheiro químico é evitar 
flutuações grandes ou mesmo reações caóticas que possam degra- 
dar o processo. 


Leitura complementar 
R.J. Field e FW. Schneider, J. Chem. Educ. 66, 195 (1989), e outros 
artigos. 


P. Gray e S.K. Scott, Chemical oscillations and instabilities, Clarendon 
Press, Oxford (1990). 
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os oxoânions em solução básica. А comparação numérica para os íons CIO; em ácido 
1 M comparado com base 1 М torna isso claro: 


ApH=0: ClO¡(aq) + 2H*(aq) + 2e —> CIO;(aq) + H,O(1) 


(Е? = +1.20У) 
АРрН = 14: СЮ; (ад) + 2H,0(ag) + 2e — > ClOs(ag) + 20H (ag) 
(E = +0.37У) 


Os potenciais de redução mostram que perclorato é termodinamicamente um agente 
oxidante mais fraco em solução básica do-que em solução ácida. 


Os oxoânions dos halogênios são agentes oxidantes fortes, especialmente em solução ácida. 


(d) Tendências nas velocidades das reações redox 


Estudos mecanísticos mostram que as reações redox dos oxoânions de halogênio são 
complicadas. Não obstante, apesar dessa complexidade, há poucos padrões discerní- 
veis que ajudam a correlacionar as tendências nas velocidades de reação. Essas corre- 
lações possuem valor prático e fornecem algumas pistas sobre os mecanismos que po- 
dem estar envolvidos. 

A oxidação de muitas moléculas e íons pelos oxoânions de halogênio tornam-se 
progressivamente mais rápida à medida que o número de oxidação do halogênio de- 
cresce. Assim, as velocidades observadas fregiientemente estão na ordem 


CIO; < CIO; < CIO; = CIO” = Cl, 
BrO; < BrO; = BrO = Br, 
10; <10; <I, 


Por exemplo, soluções aquosas contendo Fe” e CIO; são estáveis por muitos meses na 
ausência de oxigênio dissolvido, mas uma mistura de equilíbrio de HCIO e СІ, aquo- 
sos rapidamente oxida Fe”. 

Os oxoânions dos halogênios mais pesados tendem a reagir mais rapidamente, em 
especial para os elementos em seus estados de oxidação mais elevados: 


СЮ; < BrO} < IO} 


Como temos observado, os percloratos em solução aquosa diluída normalmente não 
são reativos, mas as oxidações de periodatos são rápidas o suficiente para serem em- 
pregadas para titulações. Os detalhes mecanísticos freqüentemente são complexos, 
mas a reação rápida de periodatos parece ocorrer devido à facilidade com que o redu- 
tor pode atingir o átomo grande I. A existência de ambos os íons, periodato tetra-coor- 
denado е hexa-coordenado, mostra que o átomo I no periodato está acessível aos nu- 
cleófilos. Então, H,O pode somar-se ao átomo de I em IO, para produzir ТО-(ОН); е 
prótons. Essa reação é fácil, como pode ser visto a partir da troca rápida da água mar- 
cada (Н,*0) сот o periodato: 


ТООН); + Н, "О == 10,(0H),(*0H) + H,O 


Já sabemos que a tendência termodinâmica de os oxoânions atuarem como agentes oxi- 
dantes aumenta à medida que o pH diminui. Também é sabido que suas velocidades au- 
mentam. Então, a cinética e o equilíbrio se unem para conduzir a oxoânions difíceis. А 
oxidação de haletos pelos íons BrO}, por exemplo, é de segunda ordem em relação а Н“: 


velocidade = k [ВгО;] DO] [H]? 


E assim a velocidade aumenta à medida que o pH decresce. Entende-se que o ácido at- 
ua protonando o grupo охо no oxoânion, ajudando assim a cisão da ligação oxigênio- 
halogênio. Uma outra função da protonação é aumentar a eletrofilicidade do halogê- 
піо. Um exemplo é o НСІО onde, como descrito adiante, o átomo de Cl pode ser visto 
como um eletrófilo para um agente redutor que entra (13). Uma ilustração do efeito da 
acidez na velocidade é o uso de uma mistura de H,SO, e HCIO, nos estágios finais da 
oxidação de matéria orgânica em certos procedimentos analíticos. 
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A oxidação pelos oxoânions de halogênios é mais rápida para os estados de oxidação me- 
nores. As velocidades e a tendência termodinâmica da oxidação são armentadas por um 
meio ácido. 


(e) Reações dos estados de oxidação individuais 


Com as propriedades redox gerais dos halogênios agora estabelecidas, podemos con- 
siderar as propriedades características e as reações de estados de oxidação específicos, 
com ênfase no mecanismo da reação. Embora estejamos lidando aqui com óxidos de 
halogênios, é conveniente mencionar, as propriedades redox das espécies de halogênio 
(1) e de halogênio (0). O Esquema 12.1 resume algumas das reações que interconver- 
tem os oxoânions e os oxoácidos do cloro em seus vários estados de oxidação. Um 
ponto a observar é o papel principal das reações de desproporcionamento е eletroquí- 
mica no esquema. Por exemplo, o esquema inclui a produção de Cl, pela oxidação ele- 
troquímica de СІ, que foi discutido na Seção 12.1. Uma vez que Cl, esteja disponível, 
o esquema indica que dois desproporcionamentos sucessivos conduzem à espécie im- 
portante de СКУ), СІО;. O estado de oxidação mais elevado Ci УП) é atingido pela 
oxidação eletroquímica de CIO; a CIO,. 


Número de 
oxidação 
+H,0 
7 > co; | 261.85 
+H*-H,0 
46 j-e 
45 20076 50, ou С 


+4 


+3 


+2 


+1 


Esquema 12.1 А interconversáo dos estados de oxidação de algumas espécies importantes de 
cloro. 
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Halogênio (-1) 

Os haletos são íons conhecidos, encontrados em águas naturais. Eles também ocorrem 
como minerais cristalinos, tais como sal-gema (NaCl), silvita (KCI) e fluorita (CaF,). 
Como materiais de partida, frequentemente eles são necessários nas suas formas ani- 
dras. A remoção de água residual não é direta para os fons metálicos no estado de oxi- 
dação +3 ou superiores porque o aquecimento simples conduz à hidrólise: 


FeCl, - H,O(s) —2—> FeCIXOH(S) + HCI(g) — 5 FeOCI(s) + 2HCI(g) 


Vários métodos estão disponíveis para'desidratar sais metálicos sem a hidrólise (ver 
Quadro 12.2). Os haletos tornam-se termodinamicamente mais fáceis de oxidar à sua 
forma elementar quando descemos no grupo, seguindo do flúor ao iodo. 


Haletos metálicos fregiientemente são solúveis e, deste modo, são comuns em águas natu- 
rais. No laboratório, o aquecimento simples para retirar água pode conduzir à сошатіпа- 
ção de OH de um haleto metálico. 


Quadro 12.2 Preparação de haletos metálicos anidros 


Frequentemente os haletos anidros podem ser preparados pela re- 
moção de água de cloretos metálicos hidratados.* Apenas aquecer a 
amostra em um vapor de gás seco, normalmente não traz resultado 
satisfatório para metais com a razão carga-raio elevada, porque a hi- 
drólise significativa pode conduzir ao óxido ou ao oxo-haleto: 


Como os haletos anidros são materiais de partida muito comuns pa- 
ra as sínteses inorgânicas, sua preparação e a remoção de água dos 
haletos comerciais impuros é de considerável importância prática. Os 
métodos principais sintéticos são a reação direta de um metal e de 
um halogênio e a reação de compostos de halogênios com metais e 
óxidos metálicos. 

. Um exemplo de reação direta é mostrado na Figura 012.1, onde 2CrCl, - 6H,0(s) — Cr¿Os(s) + 6HCI(9) + 9H,0(9) 
o halogênio na fase gasosa reage com о metal contido em um tubo Essa hidrólise pode ser suprimida realizando-se a desidratação em 
aquecido. Quando о haleto é volátil à temperatura da reação, ele su- у tubo aquecido em vapor de haleto de hidrogênio, ou pela desidra- 
blima na saída do tubo. tação com cloreto de tionila (p.e. 79 °С), que produz o cloreto anidro 

Algumas vezes é vantajoso usar um composto de halogênio pa- desejado e os subprodutos voláteis HCI e SO,; ` 

га a síntese de um haleto metálico. Por exemplo, a reação de ZrO, 
com vapor de ССІ, em um tubo aquecido é um bom método para а FeCl, - 6H,0(s) + 6SOCIA(1) ——> FeCl,(s) + 6S0,(9) + 12 HCI(g) 
preparação de ZrCl,. Uma contribuição para a energia de Gibbs des- E 
sa reação vem da produção da ligação С==О по fosgeno, СОСІ,: 


%%%%%%%66%%%%00.000ө 0660 06 бе 0 000Ы.ы6,ы.Ы..Ы0ы6Ш а ка оннан ELOA LCA ши өс өн әзге ге 


* Os procedimentos de desidratação de hidratos de cloretos metálicos pe- 
lo cloreto de tionila e referências a outros métodos são dados por A.R. Pray, 


ZrO(s) + 2CCI (9) ——> ZrCl,(s) + 2COCI 
(048) 49) 9) + o) Inorg. Synth. 28, 321 (1990). 


Forno tubular 


GaBrz Ҹа 


Figura Q12.1 Um forno tubular usado para a síntese de brometo de gálio anidro. 
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Halogênio (0) 
Uma das reações redox mais característica dos halogênios é o desproporcionamento, 
que é termodinamicamente favorável para soluções básicas de СІ.. Br, e 1.. Os equilí- 
brios em solução aquosa básica são: 
2 = е ХО 
Х.(ад) + 20H (aq )—= ХО (ag) + X (aq) + H,0(1) К- JO 
[X.O F 

onde K = 7,5 x 10º para X = Сі, 2 x 10º para Br e 30 para 1. 

O desproporcionamento é muito menos favorável em solução ácida, como seria 
esperado do fato que Н” é um produto da reação: 


Ci(aq) + H,0(1) — HCIO(ag) + H'(aq) + СІ (24) К= 39х10 
O mecanismo dessa reação parece envolver o ataque de H,O à molécula de Cl,: 
HO + CL, —> [H,0—CI—C1] —>H' + [НОС Ср ——> H' + HCIO + СГ 


Não se sabe se o complexo de Lewis Н,О-СІ, está formado de fato. Segundo uma in- 
terpretação, a transferência de próton é tão rápida que a reação produz diretamente 
НОСІ,. O complexo [HO—CI—CI] é o mais transitório, СГ é rapidamente desloca- 
do pelo nucleófilo forte OH”. O importante discernimento obtido a partir desse meca- 
nismo é que essa reação que formalmente é uma reação redox (porque o número de 
oxidação do cloro muda), pode ser mecanisticamente um deslocamento nucleofílico. 

Como as reações redox do HCIO е do Cl, frequentemente são rápidas, Cl, em 
água é amplamente usado como um agente oxidante barato e poderoso. Entre as razões 
de sua utilidade, está o fato de que o equilíbrio rápido entre CIO” e Cl, surge de uma 
variedade de caminhos de reação possíveis. Por exemplo. o complexo não-lábil 
[Fe(phen),]” reage mais rapidamente com Cl, do que com HCIO, porque o primeiro 
pode mais prontamente sofrer a uma transferência de elétrons de esfera externa, en- 
quanto que CIO” ou HCIO parece requerer a dissociação de phen anterior ao processo 
redox de esfera interna. Em outros ambientes HCIO pode ser um agente oxidante mais 
acessível do que o Cl,. Em geral, aquo-complexos lábeis, tal como [COH], rea- 
gem mais rápido com CIO” do que com С1,. 

As constantes de equilíbrio para a hidrólise do Br, e do I, em solução ácida são 
menores do que para o Cl,, e ambos os elementos não mudam quando dissolvidos em 
água levemente acidificada.* Pelo fato que F, é um agente oxidante mais forte do que 
os outros halogênios, ele produz principalmente O, e Н,О. quando em contato com 
água. Como resultado, ácido hipofluórico, HFO, somente foi descoberto após os ou- 
tros ácidos hipoalosos. A primeira indicação de sua existência vem dos estudos espec- 
troscópicos de IV de H,O e F, presos em uma matriz de N, congelado a cerca de 20 К. 
Com esse encorajamento, HFO finalmente foi isolado e quimicamente caracterizado 
no início dos anos de 1970 pela reação controlada de F, com gelo a -40 °С, que con- 
duz ao HFO altamente instável em aproximadamente 50 por cento de rendimento: 


Е.(в) + Н,О(ѕ) ——> HFO(g) + HF(g) 
O produto decompõe a O, e HF com uma meia-vida de 30 min a 20°С? 


O desproporcionamento das moléculas де di-halogénio em solução aquosa ocorre com а 
formação das espécies +1 (OX") е-1 (Х). ( 


9%%898466%%%6060ө0%066..66...0 ЫМШ ЫЫ шө зуу езе за» еже зо зз свое зеке озак көзу зз зө бөө зө зө UTAD AO 


3 Quando escrevemos as expressões de equilíbrio associadas em solução aquosa, confirmamos а conven- 

ção usual que a atividade da água é 1, assim [H,0] não aparece na constante de equilíbrio. 

* O valor para Br, + Н,О === НОВг + HBr é 3,5 x 10º a 25 °С. Ver R.C. Beckwith, T.X. Wang, е D.W. Mar- 4 
gerum, /norg. Chem. 90, 995 (1996). 

$ Е.Н. Appleman, Acc. Chem. Res. 6, 113 (1973). Esse artigo interessante descreve a descoberta de dois 

compostos simples que tinham iludido os químicos por muito tempo. 
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Halogénio(1) 

А espécie aquosa de CI(I) o ácido hipocloroso, HCIO (a espécie molecular angular 
н—О—С1)° е os fons hipocloritos, CIO”, são agentes oxidantes acessíveis e são usa- 
dos como alvejante e desinfetante domésticos e como agentes oxidantes úteis no labo- 
ratório. Por muitos anos imaginou-se que o mecanismo invocado para as reações de 
oxidação de HCIO envolvia a transferência do átomo de O, mas estudos mecanísticos 
implicam firmemente a transferência de CI” nas reações de CIO” е de HCIO.” Por 
exemplo, os dados cinéticos indicam que a primeira etapa no mecanismo da reação de 
НОС! com SO; é a transferência de CI” para produzir о ánion clorossulfato: 


HCIO(ag) + SO; (aq) — OH (aq) + CISO; (aq) 


O complexo ativado está ilustrado como uma espécie [HO-CI-SO,]” unida por ponte 
de Cl (como em 12). Para esclarecer o resultado dessa reação. considere-se que o áto- 
mo de Cl transporta somente seis elétrons à medida que ele se transfere ao 50:5 assim 
realmente um íon СІ“ é transferido, embora um cátion isolado СІ? não esteja envolvi- 
do. Essa etapa é seguida pela hidrólise do clorossulfato, para produzir os íons sulfato 
e cloreto: 


CISO;(ag) + Н,О@) — $О (ag) + Cl'(aq) + 2H'(ag) 


Uma transferência do íon similar СІ“ é indicada para as reações de HCIO com outros 
ânions nucleofílicos e a velocidade da reação, que encontra-se na ordem 


СГ<Вг<Г<507<СМ . 


correlaciona-se com a nucleofilicidade do ânion. O pronto acesso ao átomo de Cl ele- 
trofílico, desobstruído em HCIO parece ser uma característica que conduz a reações re- 
dox muito rápidas desse composto. Essas velocidades contrastam com as reações re- 
dox muito mais lentas dos íons percloratos, onde o acesso de nucleófilos ao átomo de 
Clé bloqueado pelos átomos de O próximos. 

Os íons hipoaletos sofrem desproporcionamento. Por exemplo, CIO” despropor- 
ciona-se em СІ em C103: 


3 CIO (ад) ——> 2СГ (aq) + СІО аа) K=1,5x10” 


Essa reacáo (que é usada para a producáo comercial de cloratos) é lenta a tempera- 
tura ambiente ou abaixo dela para CIO”, mas é muito mais rápida para BrO”. Ela é 
tão rápida para IO” que esse íon tem sido detectado somente como um intermediário 


de reação. 


O hipoclorito é um agente oxidante acessível; os íons hipoaletos sofrem desproporciona- 
mento. 


Halogênio (Ш) 

Os íons cloritos, СІО;, e os íons bromitos, ВгО;, são suscetíveis ао desproporciona- 
mento. Entretanto, a velocidade é fortemente dependente do pH. e CIO; (e em menor 
extensão ВгО;) pode ser manuseado em solução básica com somente decomposição 
lenta. Em contraste, o ácido cloroso, НСІО,, e o ácido bromoso, HBrO,, desproporcio- 
nam rapidamente. Como os potenciais seguintes indicam, o desproporcionamento é 
termodinamicamente desfavorável em solução ácida. 


2HCIO.(aq) — H'(aq) + HCIO(aq) + ClO(aq) (Е = +051 V) 
2HBrO,(aq) ->Н аа) + HBrO(aq) + BrO;(ag) (Е = +0.50 V) 


$ Os ácidos hipoalosos são amplamente simbolizados como HOX para enfatizar sua estrutura. Nós adota- 
mos a fórmula HXO para enfatizar sua relação com os outros oxoácidos, HXO.. 
7 С, Gerritsen e D.W. Margerum, Inorg. Chem. 29, 2757 (1990) e suas referências. 


At 
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O iodo (Ш) é mesmo mais enganoso, e HIO, apenas recentemente foi identificado co- 
mo uma espécie transiente em solução aquosa. 

Essas reações primárias normalmente são acompanhadas por reações posteriores. 
Por exemplo, o desproporcionamento de HCIO, sob uma ampla gama de condições es- 
tá bem descrito pela equação 


4 HCIO,(aq) — 2H" (aq) + 2C10,(ag) + CIO;(aq) + Crag) + Н.О(1) 


Esse desproporcionamento complexo é mostrado no centro do Esquema 12.1. Pelo fa- 
to de que dois produtos oxidados (CIO, e CIO;) são produzidos, a equação pode ser 
balanceada diferentemente, mudando sua razão. A razão atualmente observada reflete 
as velocidades relativas das reações alternativas. 


Os íons haleios normalmente sofrem desproporcionamento. 


Halogênio (V) 

O diagrama de Frost para o cloro, mostrado na Figura 12.14. indica que íons cloratos, 
СІО;, são instáveis em relação ao desproporcionamento em ambas as soluções, ácida 
e básica: 


4CIO;(aq) —— 3CIO¡(aq) + СГ(ад) (E%=+0,25 V) 


Esse valor de Е? corresponde a K=1,4x 10% ; entretanto, como HCIO, é um ácido for- 
te, e essa reação é lenta em pH baixo e alto, íons CIO; podem ser manuseados pronta- 
mente em solução aquosa. Bromatos e iodatos são termodinamicamente estáveis em 
relação ao desproporcionamento. 


Os tons cloratos sofrem desproporcionamento em solução, mas bromatos e iodatos não. 


Exemplo 12.4 А decomposição de HFO 
Foi observado que HFO é instável em água. Escreva as equações plausíveis para a de- 
composição de HFO(aq) e discuta por que ele é diferente do HCIO. 


Resposta: Os estados de oxidação 0, +1 е +3 são acessíveis a todos os halogênios, ex- 
ceto flúor. Em parte, essa distinção simplesmente é um aspecto da regra para atribuir о 
número de oxidação mais negativo para o elemento mais eletronegativo, mas a eletro- 
negatividade mais elevada do flúor também é refletida nas propriedades químicas de 
HFO. Por exemplo, podemos esperar que esse composto termodinamicamente instá- 
vel possa produzir compostos mais estáveis, tais como HF, O,. Н,О,, e possivelmente 
OF,. De fato, alguns desses produtos são observados: 


2HFO(aq) ——> 2НЕ(ад) + O,(g) 
HFO(aq) + Н,О(1) ——> H,O,(aq) + HF(ag) 


Na presença de excesso de flúor, ocorre uma reação adicional: 


F,(aq) + HFO(aq) — OF, (aq) + HF(ag) 
Teste seus conhecimentos 12.4 Use os potenciais- padrão para decidir 
quais di-halogênios são termodinamicamente capazes de oxidar H,O a O,. 
Quais dessas reações são acessíveis? 


ТП 4....... .....х...”<аа31! ТРК ее есеге 8%4%8%%%94%-4404%6шөаеөө г е%ееезеегеееееен 


Halogénio (VII) 
O íon perclorato, CIO,, e o íon periodato, IO}, foram descobertos no século 19, mas o 
íon perbromato ВгО; permaneceu desconhecido até o final dos anos 60 (ver nota de го- 
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dapé 5). Essa diferença é um outro exemplo da instabilidade do estado de oxidação 
máximo dos elementos de Período 4 arsênio, selênio e bromo. Embora o perbromato 
não esteja comercialmente disponível, ele pode ser sintetizado pela ação do flúor nos 
íons bromatos em solução aquosa básica: 


BrO;(aq) + F,(g) + 20H (aq) ——> BrO (ag) + 2F (ag) Н.О 


Desses três íons ХО;, BrO; é o agente oxidante mais forte. O fato de o perbromato es- 
tar em desacordo com seus congêneres de halogênio adjacentes é coerente com o pa- 
drão geral para anomalias na guímica dos elementos do bloco p do Período 4. 

À redução de ВгО; é mais rápida do que a do CIO, porque os íons perbromato so- 
frem transferência de elétron mais rapidamente (por um mecanismo de esfera externa). 
Entretanto, a redução de íons periodatos em solução ácida diluída é sem dúvida a mais 
rápida. Deste modo, os periodatos são usados em química analítica como titulantes 
oxidantes e também em sínteses, tais como a clivagem oxidativa de dióis. Como obser- 
vamos anteriormente, a velocidade das reações dos periodatos parece derivar da faci- 
lidade como o agente redutor pode coordenar-se ao átomo ТУП) grande, eletrofílico, 
e deste modo sofre reação de esfera interna, como na oxidação de diol: 


HIO,(aq) + НОС(СН),С(СН,),ОН -м4” 7 > A 


— 2(CH;);CO + HiO; +H ¿0 


Já comentamos sobre a baixa basicidade de Lewis do СІО;, que conduz a uma coorde- 
nação muito fraca com íons metálicos aquosos, e o fato de que CIO, em combinação 
com muitos cátions redutores forma compostos metaestáveis que não reagem sob con- 
dições moderadas, mas explodem quando provocados. Entretanto, com certos agentes 
redutores, CIO, reage suavemente em solução aquosa. A ordem de reatividade obser- 
vada para uma série de agentes redutores de íons metálicos é: 


2- . 3 2% 3+ 2 2 
Ru” > Ti” Мо > V“ = V* > Cr”? Бе? 


Para a maior parte, essa série correlaciona-se com o parámetro de desdobramento do 
campo ligante A, mas não com os valores de E? para os íons individuais. A correlação 
da velocidade e A, indica que uma ligação mais forte entre o metal e o átomo de O do 
perclorato pode facilitar a transferência do átomo de O do СІ(УП) ao íon metálico, е 
deste modo reduzindo o cloro a СІСУ) (14). 

Particularmente, o ácido perclórico anidro é um meio oxidante agressivo, que não 
deve ser permitido entrar em contato acidental com matéria orgânica ou com agentes 
redutores similares. A presença de CLO, como resultado do equilíbrio 


3 HCIO, = C1,0, + H,O* + CIO; 
e a temperaturas elevadas das espécies radicalares -OH, «CIO, e -CIO,, parece ser res- 
ponsável pelas suas reações de oxidação rápidas. 


As reações nas quais CIO, atua como um agente oxidante fregiientemente são lentas em so- 
lução básica, mas rápidas em solução ácida. 


12.7 Fluorocarbonos 

A síntese de de fluorocarbonos é de grande importância tecnológica porque tem gran- 
de utilidade prática, desde o recobrimento de utensílios de cozinha antiaderentes e re- 
cipientes de laboratório resistentes a halogênio aos clorofluorocarbonos usados como 
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refrigerantes em condicionadores de ar e em refrigeradores. Os derivados de fluorocar- 
bonos também têm sido tópico de pesquisa sintética exploratória considerável, porque 
freqiientemente seus derivados possuem propriedades incomuns. 

А reação direta de um hidrocarboneto alifático com um fluoreto metálico oxidan- 
te conduz à formação de ligações C—F e produz HF como um subproduto: 


RH + 2CoF, —— RF +2CoF, + НЕ (R=alquila ou arila) 
Quando R é uma arila, CoF, produz o fluoreto cíclico saturado: 
CH, + 18СоЕ, —> CF, + 18СоЕ, + 6HF 


O agente fluorante fortemente oxidante usado nessas reações, CoF,. é regenerado pe- 
la reação de CoF, com flúor: 


2CoF, + F, --->2С0в, 


Um outro método importante de formação da ligação C—F é a troca de halogênio pe- 
la reação de um fluoreto não-oxidante, tal como HF, com um clorocarbono na presen- 
ça de um catalisador, tal como SbF,: 


CHCI, + 2HF ——> CHCIF, + 2HC1 


Esse processo é realizado em grande escala para produzir os clorofluorocarbonos 
(CFCs) que são usados como fluidos refrigerantes, o propulsor em latas de aerosóis, е 
agentes aglomerantes em produtos de espuma de plástico. Infelizmente, os CFCs en- 
contram sua forma de subir na estratosfera, onde catalisam a destruição da camada de 
ozônio e abrem caminho para a perigosa radiação utravioleta atingir o solo. Eles tam- 
bém podem contribuir para o aquecimento global. 

Quando aquecido, o difluorclorometano é convertido a um monômero útil, C,F,: 


2CHCIF, —59-®©'°©_, cr +2HCl 
A polimerização de tetrafluormetileno é realizada com um iniciador radicalar: 
пС,Е, — Roo, (CF; + CRS, 


O politetrafluoretileno é vendido sob muitos nomes comerciais, um deles é Teflon 
(DuPont). Ele pode ser despolimerizado a temperaturas elevadas e esse é o método 
mais conveniente de preparar tetrafluoretileno no laboratório: 


(CE, — СЕ, Эп 25 CF, 


Embora o tetrafluoretileno náo seja altamente tóxico, um subproduto, o perfluoroiso- 
butileno, é tóxico e sua presença ordena cuidado no manuseamento de tetrafluoretile- 


no bruto. 


As moléculas de fluorcarbonos e os polímeros são resistentes à oxidação. mas são ataca- 
das por metais alcalinos. 


Gases nobres (Grupo 18/VIII) 


Os elementos no Grupo 18/ҮШ da tabela periódica foram determinados e vários no- 
mes coletivos perderam-se ao longo dos anos, à medida que aspectos diferentes de 
suas propriedades foram identificados e então contestados. Assim, eles têm sido cha- 
mados de gases raros е gases inertes e, atualmente, gases nobres. O primeiro nome 


Cro so scan a ses nr аза one canso r assa a 4%4...л... CANON DUO rasa Or a sas sas op asa 1000өөеөеө 4...» 


С. Baird, Environmental MEN Freeman et Co, New York (1995); H.B. Gray, J.D. Simon, e W.C. 
Trogler, Braving the elements. University Science Books, Mill Valley (1995). 
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Figura 12.15 Abundáncias logarítmicas 
dos gases nobres na crosta da terra (ppm 
atmosférico por volume). (Fonte: J. Emsley, 
The elemenis. Oxtord University Press 
(1998).) * і 


não é apropriado, porque о argônio não é raro (ele é mais abundante do que CO, na at- 
mosfera). O segundo foi impróprio desde a descoberta de compostos de xenônio. O tí- 
tulo “gases nobres” é aceito agora porque ele transmite o sentido de baixa mas signifi- 
cativa reatividade. 


12.8 Ocorrência e obtenção 

Como eles são muito inertes e raramente estão concentrados na natureza. os gases no- 
bres inibiram o seu reconhecimento até o final do século dezenove. Realmente, Men- 
deleev não propôs um lugar para eles em sua tabela periódica porque as regularidades 
químicas dos outros elementos, sob a qual esta tabela estava baseada. não sugeria sua 
existência. Entretanto, em 1868, uma nova linha espectral observada no espectro do sol 
não correspondia a um elemento conhecido. Essa linha foi eventualmente atribuída a 
um elemento novo, o hélio, e no tempo devido ele próprio e seus congêneres foram en- 
contrados na Terra. 

Todos os gases nobres ocorrem na atmosfera. A grande quantidade de argônio 
(0,94% por volume) е neônio (1,5 x 107 %) presente na crosta da Terra e na atmosfe- 
ra, torna esses elementos mais abundantes do que muitos elementos familiares, tais co- 
mo o arsênio e o bismuto (Figura 12.15). O xenônio e o radônio são os elementos mais 
raros do grupo. O radônio é um produto de decaimento radioativo e. como ele encon- 
tra-se após о bismuto, é instável. Os elementos entre o neônio е o xenônio são extraí- 
dos do ar líquido por destilação a temperatura baixa. Os átomos de hélio são muito le- 


ves e consegiientemente movem-se rápidos demais para serem retidos pela força gra- ` 


vitacional da Terra; assim, a maior parte do hélio na Terra é produto da emissão а no 
decaimento de elementos radioativos e tem sido preso pelas formações de rochas. Con- 
centrações elevadas de hélio são encontradas em certos depósitos de gás natural (prin- 
cipalmente nos EUA e na Europa oriental) de onde pode ser recuperado por destilação 
a temperatura baixa. Alguma quantidade de hélio surge do Sol como um vento solar de 
partículas о. 

Os pontos de ebulição baixos dos gases nobres mais leves (He, 4.2 K: Ne, 27,1 Қ; 
Ar, 87,3 К) surge da fraqueza das forças de dispersão entre os átomos e da ausência de 
outras forças. O hélio possui o ponto de ebulição mais baixo entre todas as substâncias 
e é utilizado amplamente em criogênicos como um refrigerante de temperatura muito 
baixa; ele é o líquido refrigerante para magnetos supercondutores, usados para espec- 
troscopia de RMN e imagem de ressonância magnética. Quando АНе é resfriado abai- 
xo de 2,178 K ele sofre a uma transformação em uma segunda fase líquida. conhecida 
como hélio II. Essa fase é classificada como um superfluido; ele flui sem viscosidade. 
O hélio sólido é formado somente sob pressão. 

Por causa de sua densidade baixa e não-inflamabilidade, o hélio é usado em balões 
e aviões mais leves do que o ar. O maior uso do argônio está em fornecer uma atmos- 
fera inerte para a produção de compostos sensíveis ao ar e atuar como uma manta de 
gás inerte para suprimir a oxidação de metais, quando eles são soldados. Os gases no- 
bres também são extensivamente usados em várias fontes de luz, incluindo fontes con- 
vencionais (luzes de neon, lâmpadas fluorescentes, lâmpadas de flash de xenónio) e la- 
sers (lasers hélio-neônio, argônio-íon e criptônio-íon). Em cada caso, uma descarga 
elétrica através do gás ioniza alguns dos átomos e promove os íons e átomos neutros a 
estados excitados que então emitem radiação eletromagnética sob retorno a um estado 
mais baixo. 

O radônio, um produto de plantas de energia nucleares е do decaimento radioati- 
vo de urânio е de tório que ocorrem naturalmente, é perigoso por causa da radiação 
nuclear ionizante que ele produz. Normalmente, ele é um contribuinte menor para a 
radiação de fundo que surge dos raios cósmicos e de fontes terrestres. Entretanto, em 
regiões onde o solo, as rochas subterrâneas ou os materiais de construção contêm 
concentrações significativas de urânio, quantidades excessivas do gás têm sido encon- 
tradas em construções. 


Os gases nobres são monoatómicos. O hélio é usado como um gås iners ; 
luz em lasers e lâmpadas de descarga elétrica. O hélio líquido é um 
ratura muito baixa. O radônio é radioativo e altamente móvel, porque ¿o s 


12.9 Compostos 


A reatividade dos gases nobres foi investigada esporadicamente de 
ta, mas as primeiras tentativas de formação de compostos não obtir 
tretanto, em março de 1962, Neil Barlett, na Universidade de British Coi 
vou a reação de um gás nobre.” O relatório de Bartlett, e do grupo de Ан 
Universidade de Munster, após poucas semanas provocou euforia no imundo si 
со. No espaço de um ano, uma série de fluoretos de xenônio e de охоо 
ram sintetizados e caracterizados." Entretanto, о campo parece esta 


co progresso significativo foi alcançado nos anos recentes. 


(a) Síntese e estrutura de fluoretos de xenônio 


A motivação de Bartlett para o estudo do xenónio foi baseada nas obs: 
РБ; pode oxidar O, para formar um sólido, e de que a energia de ton: 
nio é similar àquela do oxigênio molecular. Realmente, a reação de хе 
originou um | sólido, mas a reação é complexa ea formulação comple 


compostos com números de oxidação +2 (XeF,), +4 (XeF,) e +6(X 

As moléculas XeF,, XeF, e XeF, são linear (15), planar quadr: а 
са distorcida (17), respectivamente. XeF, sólido é mais complexo, 
XeF,* unidos por pontes fluoretos. Em solução, forma tetrâmeros de 
primeiras estruturas estão de acordo com o modelo ЕРЕСУ para um о! 
cinco e seis pares de elétrons, respectivamente, e exibem uma seme 
molecular e eletrônica com os ânions de polialetos isoeletrônicos 1; 
12.5). As estruturas do XeF, e XeF, estão bem-estabelecidas pelos método: 
ção e espectroscópicos. Medidas similares em XeF, em fase gasosa, entretanto. 
à conclusão de que essa molécula é fluxional. O espectro de infravermelho с а 
ção de elétrons do XeF, mostra que uma distorção ocorre sobre um eixo iríplo, suge 
rindo que uma face triangular de átomos de F abre-se para acomodar in de 
trons solitário (сото em 14). Uma interpretação é que o processo fluxiona! < 
migração do par solitário de uma face triangular a uma outra. 

Os fluoretos de xenônio são sintetizados pela reação direta dos сісту 
mente em um recipiente de reação de níquel que foi passivado pela ex de si 
ra formar um recobrimento fino de NiF,. Esse tratamento também 1 
perficial, que reagiria com os fluoretos de xenônio. As condições хе ficas 
ções seguintes mostram que a formação dos haletos superiores é favoroc; 
proporção maior de flúor e uma elevada pressão total: 


їн 
тз 
! 


Н 


400°C, 1 atm 


 Kdg+F(g) — > SS KeF(g) (Xe em excesso) 
Xe(g) +2 Eg REM yr (o) (ХеЕ,-1:5) 
Xe(g) +3 Fig) ALMA Ro)  (Xe:F,=1:20) 
Uma síntese simples também é possível. O xenónio e o flúor são selados cin um bulbo 


gasoso (previamente seco para prevenir a formação de HF e o ataque do vidro) e o bul- 
bo é exposto à luz solar, formando lentamente cristais de XeF,. Lembrar que o fiãor 


Г Л О 


Explicações sobre o fracasso inicial е o sucesso posterior na questão dos compostos боз gasos GOSS 
ver Р. Lazio e G.J. Schrobilgen, Angew. Chem., Int. Ed. Engl. 27, 479 (1988). 
1% John Holloway fornece um bom resumo do desenvolvimento desse campo em “Twenty 
gas chemistry”, em Chem. іп Brit., 658 (1987). Para um estudo mais detalhado, ver В. ету 
of inorganic chemistry (ed. R.B. King), Vol. 5, p. 2660. Wiley-Interscience, New York (1994), 
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sofre fotodissociação (Seção 12.1) e nessa síntese os átomos de F gerados fotoquimi- 
camente reagem com os átomos de Xe. 


O xenônio reage сот o flúor para formar uma série de fluoretos: XeF,, XeF, e ХеЕ,. 


(b) Reações dos fluoretos de xenônio 

As reações dos fluoretos de xenônio são similares àquelas dos inter-halogénios de nú- 
mero de oxidação elevados; reações redox e metátese predominam. Uma importante 
reação do XeF, é a de deslocamento duplo com óxidos: 


ХеР„(5) + ЗН,О(1) ——> ХеО, (ад) + 6HF(g) 
2XeF¿(s) + 3S10,(s) ——> 2Xe0O (s) + 3SiF (о) 


O trióxido de xenônio representa perigo, uma vez que esse composto endergônico é al- 
tamente explosivo. Em solução aquosa básica, o oxoânion de Xe(VI) НХеО, decom- 
põe-se lentamente em um desproporcionamento acoplado à oxidação da água para 
produzir um íon perxenato de Xe(VIIT), XeO;”, e xenónio. Uma outra propriedade quí- 
mica importante dos haletos de xenónio é seu forte poder oxidante, como ilustrado pe- 
los exemplos seguintes: 


2 XeF,(s) + 2H,0(1) ——> 2Xe(g) + 4HF (g) + Og) 
XeF,(s) + Pr(s) ——> Xe(g) + PtF,(s) 


Como ocorre com os inter-halogénios, os fluoretos de xenónio reagem com fortes á áci- 
dos de Lewis para formar cátions de fluoreto de xenônio: 


XeF;(s) + SbF;(1) ——> [XeF] [SbF] (5) 


Estes cátions estão associados com o contra-íon através de pontes de F. Compostos 
com ligações Xe—N (18) e Хе--С, como em [Xe(C¿F,)][C¿F,BF,], também foram sin- 
tetizados.'' Também existe evidência para a formação das espécies paramagnéticas Хе;. 
Uma outra similaridade com os interalogênios é a reação de XeF, com a base de Le- 
wis F em solução de cianometano para produzir o íon XeF;: 


Хе, + [N(CH)JF — Ім(снудхев; 


O íon XeF; possui uma forma pentagonal planar (19), e no modelo RPECV os dois pa- 
res de elétrons no Xe ocupam posições axiais.'” Similarmente, também é sabido há 
muitos anos que a reação de XeF, com uma fonte de F produz os íons XeF, ou XeF;, 
dependendo da proporcáo de fluoreto. Somente a forma de Хекг é conhecida: ela é 
um antiprisma quadrado (20), difícil de reconciliar com o modelo simples RPECV, 
porque sua geometria não fornece um sítio para o par solitário no Xe. 


Exemplo 12.5 Síntese e estrutura de um composto de gás nobre 


(a) Descreva um procedimento para a síntese do perxenato de potássio, partindo de xe- 
nônio e de outros reagentes de sua escolha. (b) Usando a teoria de RPECV, determine 
a estrutura provável do íon perxenato. 


Resposta: (a) Compostos de Хе--О são endergônicos; assim. eles não podem ser рге- 
parados pela reação direta de xenônio e oxigênio. À hidrólise de XeF, produz ХеО; e, 
como descrito no texto. este último em solução básica sofre desproporcionamento, 


отео Cerne AA Ran TA ee Den Sn ыш rr rr rro rr 4.4... . жже е әзе езе өз зз» ТОЛО .. 


* HJ. Frohn e S. Jakobs, J. Chem. Soc. Chem. Commun., 625 (1989). Em cada um desses casos, grupos 
fortemente retiradores de elétrons estão presos ао С ou ао М, mas esse não é o caso para НСМХеҒ; А.А.А. 
Emara е G.J. Schrobilgen, J. Chem. Soc. Chem. Commun., 1644 (1987). 

12 A,-R. Mahjoub e К. Seppelt, The structure of (IF. Angew. Chem. 30, 876, (1991). 
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produzindo perxenato, XeO%. Assim, a reação de xenônio е excesso de E, seria reali- 
zada a 300 “C e 60 atm em um recipiente de níquel robusto. O XeF, resultante então 
pode ser convertido a perxenato em uma etapa, expondo-o à solução aquosa de КОН. 
O perxenato de potássio resultante (que verifica-se ser um hidrato) então poderia ser 
recristalizado. (b) Uma estrutura de Lewis do íon perxenato é mostrada em (21). Com 
seis pares de elétrons ao redor do átomo de Xe, o modelo de RPECV prediz um arran- 
jo octaédrico de pares de elétrons ligantes e uma estrutura global octaédrica. 


84544%%6444400%4.ө.640 ее езе еее іете ве ееге гек. %%%%%4%.%%%..06 60 Rs CARO ss DAL RU er As An CU CC COROAS A Casta res тет 


Teste seus conhecimentos 12.5 Escreva uma equação balanceada para 
a decomposição dos íons xenatos em solução básica para a produção de 
fons perxenato, de xenônio e de oxigênio. 


Os fluoretos de xenônio são o caminho para a preparação de compostos dos gases no- 
bres com outros elementos além do flúor e do oxigênio. A reação dos nucleófilos com 
um fluoreto de xenônio é uma estratégia útil para a síntese de tais ligações. Por exem- 
plo, a reação 


XeF, + HN(SO,F) — FXeN(SO,F) + НЕ 


ocorre devido à estabilidade do produto HF e à energia de formação da ligação Хе—М. 
Um ácido de Lewis forte, tal como AsF,, pode extrair F do produto dessa reação para 
produzir o cátion [XeN(SO,F),]”. Uma outra rota para as ligações Xe —N é a reação de 
um dos fluoretos com um ácido de Lewis forte: 


XeF, + AsF, ——> [XeF][AsF;] 


seguido pela introdução de uma base de Boa tal como CH,CN, para produzir 
[CH,CNXeF][AsE,]. 


Fluoretos de xenônio são agentes oxidantes fortes e formam complexos com Е, como XeF,, 
= т 2. Ре - > т 

XeF; е ХеҒұ. Eles são usados па preparação de compostos contendo ligações Xe—O е 

Xe—N. 


(c) Compostos de outros gases nobres 


O radônio possui uma energia de ionização menor do que a do xenônio; assim, pode- 
se esperar que ele forme compostos mais prontamente. Evidência existe para a forma- 
ção de RnF,, e de compostos catiónicos, como [RnFYSbFE;], mas a caracterização de- 
talhada é frustrada pela sua radioatividade. O kriptônio possui uma energia de ioni- 
zação mais alta do que a do xenônio (Tabela 12.1) e sua capacidade de formar compos- 
tos é muito mais limitada. O difluoreto de kriptônio, KrF,, é preparado passando-se 
uma descarga elétrica ou uma radiação ionizante através da mistura kriptônio-flúor a 
temperaturas baixas (-196"C). Da mesma forma que para o XeF,, o composto de krip- 
tônio é um sólido volátil incolor e a molécula é linear. Ele é um composto endergôni- 
co e altamente reativo que deve ser armazenado a baixas temperaturas . 


Fluoretos de kriptônio e de radônio são conhecidos, mas sua química conhecida é muito 
menos extensa do que a do xenônio. 


Pr Dana sa ne sr Aran rente Cas ca е өзі есен есу ТТЛ 44444448449 езже sda 4.... 484444... е 


2 L, Stein, Inorg. Chem. 23, 3670 (1984). 
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Leitura complementar 
AJ. Bard, R. Parsons. e J. Jordan. Standard potentials in aqueous so- 
haion. Dekker, New York (1985). Ver os capítulos sobre os halogênios 


e os gases “inertes”. 


J.H. Canterford е R. Colton. Halides of the transition elements: halides 
of the second and third row transition metals. Wiley, New York (1968). 


D. Brown, Halides of the transition elements: halides of the lanthani- 
des. Wiley, New York (1968). 


H. Selig e J.H. Holloway. Cationic and anionic complexes of the no- 
ble gases. Topics in Current Chemistry 124, 33 (1984). 


R.C. Thompson, Reaction mechanisms of the halogens and oxohalo- 
gen species in acidic, aqueous solution. In Advances in inorganic and 


Exercícios 

121 Preferivelmente sem consultar o material de referência, escreva 
por extenso os halogênios e os gases nobres como eles aparecem na ta- 
bela periódica, e indique as tendências em (a) estado físico (s, lou g) a 
temperatura e pressão ambiente. (b) eletronegatividade, (c) dureza do 
íon haleto, е (d) cor. 


12.2 Descreva como os halogênios são recuperados de seus haletos 
de ocorrência natural e racionalize a abordagem em termos dos poten- 
ciais-padrão. Forneça as equações químicas balanceadas e as condi- 


ções apropriadas. 


12.3 ЕѕЬосе a célula de cloro-álcalis. Mostre as reações da semi-cé- 
lula e indique a direção da difusão dos íons. Forneça a equação quími- 
ca para a reação indesejada que ocorreria se OH migrasse através da 
membrana е entrasse no compartimento do anodo. 


12.4 Esboce a forma do orbital vazio 6* de uma molécula de dihalo- 
gênio e descreva sua função na acidez de Lewis dos dialogênios. 


12.5 О ponto de ebulição do trifluoreto de nitrogênio, NF,, é 129 °C 
e destituído de basicidade de Lewis. Em contraste, o composto de mas- 
sa molar menor NH, apresenta ponto de ebulição de -33 “С e é bem- 
conhecido como uma base de Lewis. (a) Descreva as origens dessa 
enorme diferença na volatilidade. (b) Descreva as origens prováveis da 


diferença na basicidade. 


12.6 Baseando-se na analogia entre os halogénios e os pseudohalo- 
gênios: (a) escreva a equação balanceada para a reação provável de cia- 
nogênio (CN), com hidróxido de sódio aquoso; (b) escreva a equação 
para a reação provável de excesso de tiocianato com o agente oxidante 
MnO,(s) em solução aquosa ácida; (с) escreva uma estrutura plausível 
para o cianeto de trimetilsilaro, 


127 (а) Use o modelo de RPECV para predizer as formas prováveis 
de IF; e de IF,. (b) Еотеса uma equação química plausível para a pre- 
paração de [IF¿J[SbF,]. 


12.8 Prediga se cada um dos seguintes solutos consegue tomar BrF, 
(líquido) um ácido de Lewis mais forte ou uma base de Lewis mais for- 
te: (a) SbF,, (b) SbF,. (с) CsF. 


bivinorganic mechanisms (ed. A.G. Sykes), Vol. 4 Academic Press, 
New York (1986). 


К. Seppelt e D. Lentz, Novel developments in noble gas chemistry. 
Phys. Inorg. Chem. 29, 167 (1982). 


Kirk-Othmer encyclopedia of chemical technology. Wiley-Interscien- 
ce, New York (1991 et. seg.). A série de volumes contém muitas revi- 
sões sobre os halogênios e seus compostos, com ênfase na aplicação 
prática. Informação útil sobre os gases nobres também é fornecida. 


G.J. Miller, Halides: solid state chemistry. In Encyclopedia of inorza- 
піс chemistry (ed. К.В. King), Vol. 3, pp. 1343-57. Wiley, New York 
(1994). 


12.9 Prediga se cada um dos seguintes compostos poderá ser регі 
samente explosivo em contato com BrF, e justifique sua resposta: (3 
SbF,, (b) СН;ОН, (с) Е,, (а) S,Cl,. 


12.10 A formação de Br; a partir de um brometo de tetraalquilamó- 
nio e Br, é ligeiramente exergônico. Escreva uma equação para a inte- 
ração de [NR,][Br,] com excesso de І, em solução de CH,CL, e expli- 
que seu raciocínio. 


12.11 Explique por que С51,(5) é estável em relação a seus elementos 
e Nal;(s) não o é. 


12.12 Escreva as estruturas de Lewis plausíveis para (a) CIO, e «bi 
LO, e prediga suas formas е os grupos de ponto. 


12.13 (а) Dé as fórmulas e as acidez relativas prováveis do ácido per- 
brômico e do ácido periódico. (b) Qual é o mais estável? ' 


12.14 (a) Descreva a tendência esperada no potencial-padrão de um 
oxoânion em uma solução com pH decrescente. (b) Demonstre esse fe- 
nômeno calculando o potencial de redução de CIO; a pH = 7 e comps- 
rando-o com o valor tabulado a pH = 0. 


12.15 Em relação à influência geral do pH nos potenciais-padrão dos 
oxoânions, explique por que о desproporcionamento de um oxoánioa 
é freqiientemente promovido pelo pH baixo. 


12.16 Qual agente oxidante reage mais prontamente em solução 
aquosa diluída: ácido perclórico ou ácido periódico? Dé uma explice- 
ção mecanística para a diferença. 


12.17 (а) Para quais dos seguintes ânions o desporporcionamento é 
termodinamicamente favorável em solução ácida: CIO”, СІО;, CIO: г 
CIO;? (Se você não conhece as propriedades desses íons, determine-as 
a partir de uma tabela de potenciais-padrão). (b) Para quais, entre os 
casos favoráveis, a reação é muito lenta à temperatura ambiente” 


12.18 Quais dos seguintes compostos apresentam perigo de explo- 
são? (a) NH,CIO,, (b) Mg(CIO,),, (с) МаСІО,, (d) [Fe(OH),][CIO.].. 
Explique seu raciocínio. 
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12.19 Explique por que o hélio está presente em concentração baixa 
na atmosfera, embora ele seja o segundo elemento mais abundante no 


universo. 


12.20 Qual dos gases nobres você escolheria como (a) o refrigerante 
líquido de temperatura, (b) uma fonte de luz (c) a atmosfera inerte me- 
nos cara? 


12.21 Através de equações químicas balanceadas e uma declaração 
das condições, descreva uma síntese adequada de (a) difluoreto de xe- 
nônio, (b) hexafluoreto de xenônio, (c) trióxido de xenônio. 


Problemas 


12.1 Muitos dos ácidos e dos sais correspondentes aos números de 
oxidação positivos dos halogênios não estão listados no catálogo de 
produtos químicos: (a) КСІО, e KIO, estão disponíveis, mas КВгО, 
não está; (b) KCIO,, KBrO, е KIO, estão todos disponíveis; (с) Na- 
CIO, e BaBrO.-3H,0 estão disponíveis, mas os sais de JO; não estão; 
(d) sais de CIO” estão disponíveis, mas os análogos de brometo e de 
iodeto não estão. Descreva as razões prováveis para a ausência dos 
sais de oxoânions. 


12.2 Determine as afirmações incorretas nas descrições seguintes e 
corrija-as. (a) A oxidação dos haletos é o único método comercial de 
preparar os halogénios de F, ao 1.. (Б) CIF; e I são isolobais e isoes- 
truturais. (c) Os processos de transferência de átomo são comuns nos 
mecanismos de oxidações pelos oxoânions de halogênio, e um exem- 
plo é a transferência do átomo de O na oxidação de SO,” pelo CIO”. 
(d) O periodato parece ser o agente oxidante mais acessível do que o 
perclorato, porque o primeiro pode coordenar o agente redutor no cen- 
tro (УШ), enquanto o centro СКУП) no perclorato é inacessível aos 


agentes redutores. 


12.3 А reação dos íons Г freqiientemente é usada para titular CIO”, 
originando íons І, muito coloridos. СГ е H,O. Embora nunca prova- 


12.22 Forneça 2 fórmula e descreva a estrutura de um gás nobre que 
é isoestrutural com (а) ICH, (b) IBr3, (с) BrO,, (а) CIF. 


12,23 (a) Dé as fórmulas de Lewis e as cargas formais para CIO”, Br, 
e Хе”. (Б) Essas espécies são isolobais? (с) Descreva as similaridades 
químicas julgadas pelas suas reações com nucleófilos. (d) Racionalize 
as tendências na eletrofilicidade е basicidade. 


12.24 (а) Dé a estrutura de Lewis para XeF;. (b) Verifique suas pos- 
síveis estruturas usando o modelo de RPECV e a analogia com outros 
oxoánions de fluoretos de xenônio. 


do, pensou-se que a reação inicial procedia pela transteréncia do áto- 
mo de O do Cl ao I. Entretanto, acredita-se agora que a reação proce- 
da pela transferência do átomo de Cl para originar ІСІ como um inter- 
mediário (К. Kumar. R.A. Day, е D.W. Margerum, hnorg. Chem. 25, 
4344 (1986)). Resuma a evidência para a transferência do átomo de 
СІ. 


12.4 Райо os comprimentos da ligação е os ângulos em IS (9), des- 
creva a ligação em termos das ligações с de dois centros e de três cen- 
tros e explique a estrutura em termos do modelo КРЕСУ. 


12.5 Atéo trabalho de K.O. Christe (Inorg. Chem. 25, 3721 (1986), 
F, era preparado apenas eletroquimicamente. Fornega as equações 
químicas para a preparação de Christe e resuma o raciocínio que há 
por trás destas. 


12.6 О primeiro composto contendo uma ligação Xe-N foi relato 
por R.D. LeBlond e D.D. DesMarteau (J. Chem. Soc., Chem. Com- 
mun., 554 (1974)). Resuma o método de síntese e a caracterização. (A 


` estrutura proposta foi depois confirmada em uma determinação da es- 
. trutura cristalina por raios X.) 


Nossa série final de tópicos ocupa-se dos aspectos mais avança- 
dos da química inorgânica. Os dois primeiros capítulos (sobre 
espectroscopia e mecanismos de reação) desenvolvem temas que 
foram introduzidos anteriormente e apresentam alguns assuntos 
mais avançados para mostrar como ита compreensão detalha- 
da sobre a estrutura e o mecanismo pode ser obtida. Os quatro 
capítulos remanescentes (sobre os compostos organometálicos 
do grupo principal e do bloco d, catálise, química do estado só- 
lido e química bioinorgânica) abrangem áreas muito investiga- 
das em laboratórios de todo o mundo. Pesquisas nesses campos 
fregiientemente combinam os talentos dos químicos inorgânicos 
com aqueles dos pesquisadores em оштаз disciplinas, tais сото 
física da matéria condensada, biologia e engenharia. O Capítu- 
lo 17 (catálise) segue naturalmente a abordagem dos dois capí- 
tulos precedentes (compostos organometálicos) porque mostra 
como certas classes de compostos organometálicos podem ser . 
usadas como catalisadores. O Capítulo 18 estende a discussão 
do estado sólido, que começamos no Capítulo 2, para incluir ti- 
pos estruturais novos, não-estequiometria e o papel dos defeitos. 
O Capítulo 19, o último do livro, traz a química inorgánica face 
a face com a biologia, e vemos como os íons metálicos e seus 
complexos estão envolvidos no mesmo processo biológico vital, 
como o transporte de oxigênio e o armazenamento e a transfe- 
rência de elétron. 
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O espectro eletrônico dos átomos 


13.1 Termos espectroscópicos 
13.2 Termos de uma configuração а? 


O espectro eletrônico dos complexos 

13.3  Transigdes de campo ligante 

13.4 Bandas de transferência de carga 
13.5 Regras de seleção e intensidades 
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139 Ressonância paramagnética eletrônica 


Ligação e espectro dos compostos com. 
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13.10 O fragmento ML; - 
13.11 Complexos binucleares 


Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


O objetivo deste capítulo é demonstrar como interpretar as ori- 
gens do espectro eletrônico dos compostos de coordenação e cor- 
relacionar esse espectro com a ligação. Pelo fato de os átomos e 
complexos serem muito compactos, as repulsões mútuas de seus 
elétrons possuem шта influência forte nas energias das transi- 
ções eletrônicas. А função da repulsão elétron-elétron original- 
mente foi determinada pela análise dos átomos e dos íons na fa- 
se gasosa e muitas dessas informações podem ser utilizadas na 
análise do espectro dos complexos metálicos. As diferenças prin- 
cipais entre os átomos metálicos na fase gasosa e os íons е os 
átomos metálicos em complexos são as mudanças na simetria e 
as mudanças resultantes na degenerescência dos níveis de ener- 
gia. Este capítulo também estende os apontamentos do Capítulo 
7 descrevendo como aplicar as técnicas de orbital molecular a 
sistemas de simetria mais baixa do que a tratada lá. Em particu- 
lar, vemos como construir uma descrição dos orbitais molecula- 
res dos complexos a partir dos fragmentos mais simples. 


A Figura 13.1 estabelece o estágio para os tópicos abrangidos 
neste capítulo, mostrando o espectro de absorção eletrônico do 
complexo Ф [Cr(NH,)¿]” em solução aquosa. A banda de ener- 
gia mais baixa (comprimento de onda maior) é muito fraca, е 
posteriormente veremos que ela é um exemplo de uma transição 
proibida por spin. Em seguida estão duas bandas com intensida- 
des intermediárias. referentes a transições permitidas por spin 
entre os orbitais do complexo t, € e, tão: < с.) que são deri- 
vados principalmente dos orbitais d do metal. A terceira caracte- 
rística no espectro é a intensidade da banda no menor compri- 
mento de onda denominada ТС, da qual somente a cauda de 
energia baixa está evidente na ilustração. 

Um problema com que imediatamente nos confrontamos é 
por que duas absorções podem ser atribuídas à transição aparen- 
temente simples 12 е <- із, Esse desdobramento de uma transi- 
ção simples em duas bandas é de fato um resultado das repulsões 
elétron-elétron que serão o foco desse capítulo. A banda intensa 
indicada TC possui uma origem inteiramente diferente das ou- 
tras três. Posteriormente no capítulo, veremos que ela é um 
exemplo de uma transição na qual um elétron é transferido dos 
ligantes ao átomo metálico central. 


"Ao longo dessa discussão empregamos a convenção de indicar as transições 
espectroscópicas com o estado de energia mais baixo na direita e o estado de 
energia mais alto na esquerda da seta. 
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Figura 13.1 Espectro do complexo а? [Cr(NH,)¿]”, que ilustra os aspectos estudados neste ca- 
рйшо, e as atribuições das transições como explicada no texto. 


O espectro eletrônico dos átomos 


Na Parte I, descrevemos átomos e moléculas dando suas configurações eletrônicas е 
a designação do número de elétrons em cada orbital (como em 15725! para Li). Entre- 
tanto, a configuração é uma descrição incompleta do arranjo dos elétrons nos átomos. 
Na configuração 2p”, por exemplo, os dois elétrons podem ocupar orbitais com orien- 
tações diferentes de seu momento orbital angular (isso é, com valores diferentes de 
т, entre as possibilidades +1, 0, e —1 que estão disponíveis quando 1 = 1). Similar- 
mente, a designação 2p” não nos conta nada sobre as orientações de spin dos dois elé- 
trons (т, = +1 ou —)). De fato, o átomo pode ter vários estados diferentes de momen- 
to angular orbital total е de momento angular de spin, cada um correspondendo à ocu- 
pação dos orbitais com valores diferentes de m, pelos elétrons com valóres diferentes 
de m,. As maneiras diferentes nas quais os elétrons podem ocupar os orbitais especifi- 
cados na configuração são denominadas microestados da configuração. Por exemplo, 
um microestado de uma configuração 2р° é (1°, 17); essa notação significa que ambos 
os elétrons ocupam um orbital com т, = +1 mas o fazem com spins opostos, o superes- 
crito + indicando т, = +4 e — indicando m, = — 1. Um outro microestado da mesma 
configuração é (-17, 07). Nesse microestado, ambos os elétrons possuem т, = #1, mas 
um ocupa o orbital 2р сот т, = —1 e o outro ocupa o orbital сот т, = 0. А 


13.1 Termos espectroscópicos 


Os microestados de uma dada configuração possuem a mesma energia somente se as 
repulsões intereletrônicas são desprezíveis. Entretanto, pelo fato de os átamos e a 
maioria das moléculas serem compactas, as repulsões intereletrônicas são гита e não 
podem ser ignoradas. Como resultado, os microestados que correspondem a distribui- 
ções espaciais relativas diferentes de elétrons possuem energias diferentes. Se agrupa- 
mos os microestados que possuem a mesma energia quando as repulsões eletrônicas 
são levadas em consideração, obtemos os níveis de energia espectroscopicamente dis- 
tinguíveis denominados termos. 

Para átomos leves e a série 3d e 4f(lantanídea), verifica-se que a propriedade mais 
importante de um microestado para ajudar-nos a decidir sua energia é a orientação re- 
lativa dos spins dos elétrons.” O próximo em importância é a orientação relativa do 


Esse ponto é novamente considerado na Seção 13.7. 
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momento angular orbital dos elétrons. Segue que podemos identificar os termos dos 
átomos leves e colocá-los em ordem de energia, ordenando os seus números quánticos 
de spin 5 (que é determinado pela orientação relativa dos spins individuais) e então em 
conformidade com o seu número quântico de momento angular orbital L (que é deter- 
minado pela orientação relativa do momento angular orbital individual dos elétrons). 
Para átomos pesados, tais como aqueles das séries 4d, 5d e 5f. as orientações relativas 
do momento orbital ou do momento de spin são menos importantes. Nesses átomos, o 
moinento angular orbital ou de spin dos elétrons individuais estão fortemente acopla- 
dos a um resultante da interação magnética conhecida-como acoplamento spin-órbi- 
ta, assim a orientação relativa do momento angular orbital e de spin de cada elétron é 
o aspecto mais importante para determinar a energia. Os termos dos átomos pesados 
são deste modo ordenados com base nos valores do número quântico de momento an- 
gular total j para um elétron em cada microestado. 

O processo de combinar o momento angular do elétron, somando primeiro os 
spins, depois o momento orbital е finalmente os dois resultantes é denominado aco- 
plamento Russel-Saunders. Esse esquema de acoplamento é usado para identificar os 
termos dos átomos leves. O esquema de acoplamento mais apropriado aos átomos pe- 
sados é denominado acoplamento jj. 

Para desenvolver o esquema de Russel-Saunders, necessitamos conhecer que va- 
lores de L e de 5 podem surgir em um átomo. Suponha que temos dois elétrons com 
números quânticos /,, s, е l,, s,. Então, de acordo com a série de Clebsch Gordan, os 
valores possíveis de Le 5 são 


Ra S=5 +85 +S- lpo, 15, —5,) { (1) 


ЕЕЕ Е 
To 


(O sinal do módulo aparece porque nem L nem 5 podem ser negativos.) Por exemplo, 
2 д 2 : 
um átomo com configuração d” pode ter os seguintes valores de L: 


І-2%2.2%2-1,-1|2-2|-4,3,2,1,0 
O spin total pode ser 
S=++4 3+ 3-10, 14-+)=1,0 


Para encontrar os valores de L e Ae S para os átomos com trés elétróns, continuamos o 
processo combinando /, com o valor de L a pouco obtido, e igualmente para s,. 

Uma vez que Le 5 tenham sido encontrados, podemos escrever a seguir os valo- 
res permitidos dos números quânticos M, e Ms, 


MELENA MES SEL as 


Esses números quânticos dão a orientação do momento angular relativo a um eixo ar- 
bitrário: há 2L + 1 valores de М, para um dado valor de Le 25 + 1 valores de М; para 
um dado valor de 5. Os valores atuais de М, e de Mç para um dado microestado podem 
ser encontrados facilmente juntando os valores de m, ou m, para os elétrons indivi- 
duais. Deste modo, se um elétron tem o número quântico т, e o outro tem mp, então 


M, =m, tmp 
O mesmo aplica-se ao spin total: 


М;у= т +т 


Então (0°, -1) é um microestado сот М, = —1 е М, = 0 e pode contribuir a qualquer 
termo para o qual esses dois números quânticos se aplicam. 

Por analogia com a notação s, p, d,--: para orbitais com / = 0, 1,2,--, o momen- 
to angular orbital total de um termo atômico é simbolizado pela letra equivalente 
superior: 


L= 0 1 22 
ordem alfabética (omitindo J) 


%) 
- 
Un 
"ті 
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O spin total normalmente é reportado como o valor de 25 + 1, que é chamado de 
multiplicidade do termo: 


S= 0 
2$+1= 1 


Nine 
ы 

A yw 
сл ta 


A multiplicidade é escrita como um sobrescrito esquerdo em uma letra representando 

o valor de L, e a legenda completa de um termo é denominada símbolo do termo. En- 
E с зр a: : = 

tão, o símbolo do termo `P simboliza um termo (uma coleção de estados degenerados) 

comL=leS=1,eé chamado de um termo “triplete” 


Os termos dos átomos são T. pelos símbolos nos quais o valor de L é indicado 
por uma das letras S, P, D,..., e o valor de 2S + 1 é dado como sobrescrito esquerdo. 


Exemplo 13.1 Derivando os símbolos do termo 
Dé os símbolos do termo para um átomo com as configurações (а), (b) р',е(с) s' р. 


Resposta: (a) O único сово stem/=0es = 4. Pelo fato de que há somente um elé- 
tron, L=0 (um termo S), $=+€e 25 + 1 = 2 (um termo dublete). Deste modo o símbo- 
lo do termo 6 *S. (b) Para um único elétron p.i=lassimL=leotermoé 2” (esses 
termos surgem no espectro de um átomo de metal alcalino, tal como Na). Com um elé- 
tron seump, L=0+1= 1, um termo P, Os elétrons podem ser emparelhados (S = 0) 
ou paralelos (S = 1). Consequentemente, os termos 'P e *P são possíveis. 


Teste e seus conhecimentos 13.1 Quais termos surgem de uma 
configuração p' d'? 


‚сле е зале stresse areas en anda rr rro rr rra rro rr rre rr O RR ano ar озаже na cavar еее ras One 


13.2 Termos de uma configuração а? 


O princípio de Pauli restringe os microestados que podem ocorrer em uma configura- 
ção e consegiientemente ele afeta os termos que podem ocorrer. Por exemplo, dois elé- 
trons não podem ter o mesmo spin e estar em um orbital d com m, = +2. Deste modo, 

“о microestado (27, 27) é proibido e assim são os valores de Le de S para o qual tal mi- 
croestado pode contribuir. Hustraremos como determinar quais os termos são permiti- 
dos considerando uma configuração d”, para o resultado ser útil na discussão dos com- 
plexos encontrados posteriormente no capítulo. Um exemplo de uma espécie com uma 
configuração d” é o íon Ti” 


(a) А classificação dos microestados 


Iniciamos a análise estabelecendo uma tabela de microestados da configuração 4° (Та- 
bela 13.1); somente os microestados permitidos pelo princípio de Pauli foram incluí- 
dos. A seguir, observamos o maior valor de M,, que para uma configuração d’ é +4. 
Esse estado deve pertencer a um termo com L = 4 (um termo б). A Tabela 13.1 mos- 
tra que o único valor de M, que ocorre para esse termo é М, = 0, assim o termo G de- 
ve ser um singlete. Além disso, uma vez há nove valores de М, quando L = 4, um dos 
microestados em cada uma das células na coluna a seguir (2*, 27) deve pertencer a es- 
se termo.” Deste modo podemos eliminar um microestado de cada linha na coluna cen- 
tral da Tabela 13.1, que conduz a 36 microestados para serem classificados. 

O próximo valor maior é M, = +3, que deve derivar de L = 3 e consequentemente 
pertencer a um termo F. Aquelas linhas contêm um microestado em cada coluna (isto é, 
cada célula contém uma combinação náo-atribuída рага М, = +1, 0, e —1), que significa 
um termo triplete. Conseqúentemente, os microestados pertencem a um termo `F. O mes- 


КЕ ‚к ке сеек еза зз» К son seda е өз әб кенге 


x 


3 De fato, é improvável que um dos microestados corresponderá a um desses estados; em geral, um estado 
é uma combinação linear de microestados. Entretanto, como N combinações lineares podem ser formadas a 
partir de N microestados, cada vez que cortamos um microestado, estamos levando em Consideração uma 
combinação linear, assim a contabilidade é correta mesmo embora o detalhe possa estar errado. 
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Tabela 13.1 Microestados da configuração о? 


Ms 

М, -1 0 +1 

+4 (2,27 

+3 (27,17 (2°, 17)(27, 17) (27,17 

+2 (27,07 (2%, 0727, 07) (27,07) 
(1,1) 

+1 (27, (17,0) (27, 112,17) (2,117, 0) 
(1%, 07)(17, 07) қ 

0 (17, -17)(27, 27) (17, -17)(2*, —27) (17,-17)27,-27) 

(2%, -2)(27, -2”) 
(007 

lay 


45 E ‚ SA А a 
*A metade inferior do diagrama é um reflexo da metade superior. 


mo se aplica para um microestado em cada uma das linhas abaixo de M, =-3, que con- 
sidera posteriormente 3 x 7 = 21 microestados. Se eliminamos um estado em cada uma 
"das 21 células, ficaremos com 15 para serem atribuídos. 

Há um microestado não atribuído na linha com М, = +2 (L = 2) e a coluna sob 
М, = 0 (5 = 0), que deve, deste modo, pertencer a um termo 'D. Esse termo tem cin- 
co valores de M,. que remove um microestado de cada linha (na coluna denominada 
M,=0) descendo рага М, = —2, conduzindo a 10 microestados não atribuídos. Como 
esses microestados pão atribuídos incluem um сот М, = +1 e М, = +1, nove desses 
microestados devem pertencer a um termo `P, Agora permanece somente um microes- 
tado na célula central da tabela, com М, = 0 e M, = 0. Esse microestado (ou, de fato, 
uma combinação linear de todos os microestados naquela célula: ver nota de rodapé 
3) é o único estado de um termo 'S (que possui L = 0 e $ = 0). 

Nesse ponto podemos concluir que os termos de uma configuração 3d” são 'G, 
`F, 'D. `P, e 18. Esses termos consideram todos os 45 estados permitidos (ver tabela 
ao lado). 

Os termos permitidos de uma configuração podem ser encontrados identificando-se os va- 

lores de L e de 5 раға о qual os microestados de um átomo podem contribuir. Para uma 

configuração Ф, os 45 microestados estão distribuídos em cinco termos, dois sendo triple- 
tes e três singletes. 


(b) As energias dos termos 

Uma vez que os valores de £ e de 5 que podem surgir de uma dada configuração são 
conhecidos, é possível identificar o termo de energia mais baixa usando as regras de 
Hund. À primeira dessas regras empíricas foi apresentada na Seção 1.7. Lá ela foi ex- 
pressa como “a configuração de energia mais baixa é atingida se os elétrons estão 
paralelos”. Como um valor alto de 8 deriva-se dos spins de elétrons paralelos, uma 
afirmação alternativa é 


1 Para uma dada configuração, o termo com a multiplicidade maior encontra-se em 
energia mais baixa. 


А regra implica que um termo triplete de uma configuração (se uma é permitida) tem 
uma energia menor do que um termo singlete da mesma configuração. Para а configu- 
ração d”, essa regra prediz que o estado fundamental será ЭЕ ou *P. 

Inspecionando os dados espectroscópicos, Hund também identificou uma segun- 
da regra para as energias relativas dos termos de uma dada multiplicidade: 


2 Para um termo de dada multiplicidade, quanto maior o valor de L, menor a energia. 


= 


А justificativa física para essa regra é que (em uma descrição clássica do átomo). quan- 
do L é alto, os elétrons estão em órbita na mesma direção, como carros contornando um 


Termo Número de estados 
'G 9x1=9 
F 7x3=21 
'D 5x1=5 
эр 3x3=9 
`5 1x1=1 
Total: 45 
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balão de tráfico. Como resultado, os elétrons podem permanecer afastados uns dos ou- 
tros e, consegiientemente, experimentar uma repulsão menor. Se £ for baixo, os elétrons 
estão em órbita em direções diferentes, encontram-se com mais fregiiência e, conse- 
quentemente, repelem-se uns aos outros mais fortemente. A segunda regra implica que, 
dos dois termos tripletes de uma configuração d”, o termo ?Е é menor em energia do que 
o termo ЭР. Portanto, espera-se que o termo fundamental de uma espécie « tal como Ті? 
seja E 

A regra da ele: de spin é bastante segura para predizer a ordem dos ter- 
mos, mas a regra de “L maior” é segura somente para predizer o termo fundamental, 
o termo de energia mais baixa; geralmente há pouca correlação de £ com a ordem dos 
termos maiores. Então, para d 1 as regras predizem a ordem 


F< ° P<'G<'D<'S 
mas a ordem observada para ТІ a partir da espectroscopia é 
`F<'D<°P<'G<'S 
Todo o trabalho prévio pode ser encurtado consideravelmente se, como normalmente 


é o caso, tudo o que desejamos saber é a identidade do termo fundamental de um áto- 
mo ou de um íon. Então, o procedimento pode ser resumido como segue: 


1 Identificar o microestado que tem o valor maior de М,. 
Essa etapa informa-nos a multiplicidade mais alta da configuração. 
2 Identificar o valor permitido mais alto de M, para aquela multiplicidade. 


Essa etapa informa-nos o valor mais alto de L consistente com a multiplicidade mais 
alta. 


As regras de Hund indicam o termo fundamental provável de um átomo ou íon na fase ga- 
sosa. ` 


‚зака a OR з жез Os O ER еее оза атеке rena ИНОЕ 


Exemplo 13.2 Identificando o termo fundamental de uma 
configuração 
Qual é o termo fundamental para as configurações (a) 3d de Ма” е (b) ЗФ de СІ??? 


Resposta: (а) A configuração 4” permite a ocupação de cada orbital d unicamente, as- 
sim o valor máximo de § é 2 e a multiplicidade máxima é 2 x 3 + 1 = 6, o termo sexte- 
to. Se cada um dos elétrons possui o mesmo número quântico de spin, todos devem ocu- 
par diferentes orbitais е, consequentemente, ter valores de т, diferentes. Então, os valo- 
res de т, dos orbitais ocupados serão +2, +1, 0,-1 е-2. A soma desses valores é 0, as- 
sim 1, = Ое o termo é ÍS. (Б) Para а configuração da multiplicidade máxima corres- 
ponde a todos os três elétrons tendo o mesmo número quântico de spin, assim $ = 3, 
Deste modo, a multiplicidade é 2x 3 + 1 = 4, um quarteto. Os três valores de m, devem 
ser diferentes se todos os spins forem iguais, o que permite um valor máximo de M, = 
2+1+0 = +3, indicando Г = 3, um termo F. Conseqiientemente, o termo fundamental 


de d’ é 


Teste seus conhecimentos 13.2 Identifique os termos fundamentais de 
(а) 2р? e (р) За". (Sugestão: Como d° tem um elétron a menos que uma 
camada fechada com L=0 e 5 = 0, trate-o da mesma forma que uma 
configuração d'.) 


AAA E AO 4..... 
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(с) Parâmetros de Racah 
Termos diferentes de uma configuração possuem energias diferentes por causa da re- 
pulsão entre elétrons. Se desejarmos calcular as energias dos termos, devemos avaliar 
essas energias de repulsão elétron-elétron como integrais complicadas sobre os orbi- 
tais ocupados pelos elétrons. Entretanto, todas as integrais para uma dada configura- 
ção podem ser resumidas em três combinações específicas, e a energia de repulsão de 
qualquer termo de uma configuração pode ser expressa como uma soma dessas três 
quantidades. As três combinações das integrais são denominadas parâmetros de Ra- 
саһ e simbolizadas por А, В е С. Não necessitamos conhecer os valores teóricos dos 
parámetros ou as expressões teóricas para eles, porque é mais seguro usar А, Ве С co- 
mo quantidades empíricas obtidas a partir da espectroscopia atômica de fase gasosa. 
Cada termo derivado de uma dada configuração possui uma energia que pode ser 
expressa como uma combinação linear dos três parâmetros de Racah. Para uma confi- 
guração d” uma análise detalhada mostra que 


E(S)=A+14B+7C 

E(G)=A+4B+2C 

E(D)=A-3B+2C (2) 
ECP)=A+7B 

ЕСЕ) =A-8B 


Os valores de A, B e C podem ser determinados ajustando-se essas expressões ás ener- 
gias observadas dos termos. Observe que A é comum para todos os termos; deste mo- 
do, se estamos interessados somente em suas energias relativas, náo necessitamos co- 
nhecer o valor de A. Do mesmo modo, se estamos interessados somente nas energias 
relativas dos dois termos triplete, também não necessitamos conhecer o valor de С. 
Todos os três parámetros de Racah são positivos (eles representam repulsões elé- 
tron-elétron). Desse modo, uma vez que С > 5B, as energias dos termos da configura- 
ção d” encontram-se na ordem Б 
'Fe'pe'D<!G<!s 
Essa ordem é quase igual à obtida com as regras de Hund. Entretanto, se С < 5B, a van- 
tageni de ter uma ocupação dos orbitais que correspondem a um momento angular ot- 
bital alto é maior do que a vantagem de ter uma multiplicidade alta, e o termo % encon- 
tra-se acima de 'D (como realmente ocorre para Ti”). Alguns valores experimentais de 
Ве de С são dados na Tabela 13.2. Os valores nos parênteses indicam que С = 4B, as- 


sim os íons listados estão na região em que as regras de Hund não são seguras para pre- 
dizer alguma coisa a mais do que o termo fundamental de uma configuração. 


Os parâmetros de Racah resumem os efeitos de repulsão elétron-elétron nas energias dos 
termos que surgem de una configuração simples. Os parâmetros são a expressão quantita- 
tiva das idéias fundamentais das regras de Hund e consideram os seus desvios. 


Tabela 13.2 Parámetros de Racah para alguns íons do bloco а” 


1+ 2+ 3+ 4+ 

Ti 720 (3,7) 

у 765 (3,9) 860 (4,8) 

Сг 830 (4,1) ` 1030 (3,7) 1040 (4,1) 
Mn 960 (3,5) 1130 (3,2) 

Fe 1080 (4,1) 

Co 1120 (3,9) 

Ni 1080 (4,5) 

Cu 1220 (4,0) 1240 (3,8) 


* A tabela fornece o parâmetro B com o valor de C/B nos parênteses; B está em cm”, 
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Figura 13.2 Deslocamentos na densidade 
eletrônica que acompanham as duas transi- 
ções discutidas no texto. Há uma realocação 
considerável da densidade eistrônica para 
os ligantes no eixo z em (a), mas uma realo- 
cação muito menos substancial em (b). 


ху 


O espectro eletrônico dos complexos 


Agora геютатов ao espectro do [Cr(NH;),]” na Figura 13.1 e aplicamos a discussão 
precedente ao trabalho. As duas bandas centrais com intensidades intermediárias são 
transições HOMO-LUMO com energias que diferem por causa das repulsões elétron- 
elétron (como explicamos brevemente). Como o HOMO e o LUMO de um complexo 
octaédrico apresentam predominantemente caráter de orbital d metálico, com uma sepa- 
ração caracterizada pela força do parâmetro de desdobramento de campo ligante Ap. es- 
sas duas transições são chamadas de transições d-d ou transições de campo ligante. 


13.3 Тгапвісбев de campo ligante 

De acordo com a discussão no Capítulo 7, a que o complexo 4” octaédrico 
[Cr(NH. Del tivesse a configuração fundamental fg А absorção па região próxima a 
25.000 ст”! pode ser identificada como surgindo da excitação ERA < б, porque o nú- 
mero de onda é típico de desdobramento de campo ligante em complexos. 

Antes que entremos na análise de Racah para a transição, pode ser útil ver quali- 
tativamente do ponto de vista da teoria de orbital molecular o por que a transição ori- 
gina duas bandas. Primeiro, observamos que uma transição d < д. que é uma ma- 
neira de alcançar е, < t,, promove um elétron do plano xy na direção z já rica em elé- 
tron: aquele eixo é rico em elétrons porque d,. e d. estão ocupados (Figura 13.2). En- 
tretanto, uma transição 4.<- d... que é uma outra maneira de alcançar е, < 1,,, mera- 
mente realoca um elétron que já está em grande parte concentrado ao longo do eixo 2. 
No primeiro caso, mas não no último, há um aumento distinto na repulsão do elétron 
e, como resultado, as duas transições е, — t,, encontram-se em energias diferentes. To- 
das as seis transições е, < 1,, assemelham-se a um ou a outro desses dois casos: três 
delas caem em um grupo e as outras três caem em um segundo grupo. 


A presença de repulsão elétron-elétron desloca as transições do campo ligante em compo- 
nentes com energias diferentes. 


(a) Os termos espectroscópicos 
As duas bandas que , estamos discutindo na Figura 13.1 são classificadas “Т “As 


(em 21.550 cm) e ‘Tis < “А,, (em 28.500 cm”). As legendas são os кка dos. 


termos moleculares e servem um propósito similar àquele dos símbolos do termo ató- 
mico que já encontramos. O superescrito à esquerda simboliza a multiplicidade, assim 
o superescrito 4 simboliza um estato quarteto com 5 = 3, como esperado quando há 
três elétrons desemparelhados. Entretanto, L não é um número quântico bom em um 
ambiente octaédrico porque o momento angular orbital não está bem definido, a me- 
nos em um sistema que possua simetria esférica. Deste modo, necessitamos de uma 
notação diferente. 

As letras nos símbolos dos termos são a espécie de simetria do estado de orbital 
eletrônico global do complexo. Por exemplo, o estado fundamental quase totalmente 
simétrico de um complexo КЫ (com um elétron em cada um dos três orbitais bg) É sim- 
bolizado por A,,. Dizemos quase totalmente simétrico, porque uma inspeção íntima do 
comportamento dos três orbitais 1, Ocupados mostra que a rotação С; do grupo de 
ponto O, transforma o produto 1, X fz, X nele próprio, que identifica o complexo co- 
mo uma espécie de simetria А (ver a tabela de caracteres no Apêndice 3). Entretanto, 
devido ao fato de que cada orbital possui paridade par (g), a paridade global também é 
g. Entretanto, cada rotação С, transforma um orbital t,, em seu negativo (1) e os outros 
dois orbitais f,, um no outro (2), assim no global há uma mudança de sinal sob essa 
operação e seu caráter é -1. Então o termo é A,,, e não о А, totalmente simétrico de 
uma camada fechada. І . 

É mais difícil estabelecer que os símbolos do termo que possam surgir da configu- 
ração excitada de quarteto he Е | são E e To e náo consideraremos esse aspecto aqui. 
O sobrescrito 4 implica que a configuragáo superior continua a ter o mesmo número 


a erre re n rm tr 
nt seo e A rr а. 


! 
| 


de spins desemparelhados como no estado fundamental, e o subscrito g deriva da pa- 
ridade par de todos os orbitais contribuintes. 
Os termos de um complexo metálico octaédrico são classificadas pela espécie de simetria 
do estado orbital global; o sobrescrito mostra а multiplicidade бо termo. 


(b) As energias dos termos 


Em um átomo livre, em que todos os orbitais d são degenerados. necessitamos consi- 
derar somente as repulsões elétron-elétron para chegar a um ordenamento relativo dos 
termos de uma dada configuração d”. Em um complexo octaédrico, em que os orbitais 
d não estão todos degenerados, é necessário levar em consideração a diferença em 
energia entre os orbitais 1,, е e, , bem como as repulsões elétron-elétron. 

Podemos ilustrar as considerações envolvidas tratando primeiro o caso mais sim- 
ples de um átomo ou íon com um único elétron de valência. Como um orbital total- 
mente simétrico em um ambiente torna-se um orbital totalmente simétrico em um ou- 
tro ambiente, um orbital s em um átomo livre torna-se um orbital а), em um campo oc- 
taédrico. Expressamos a mudança dizendo que o orbital s do átomo “correlaciona-se” 
com o orbital a,, do complexo. Similarmente, os cinco orbitais d de um átomo livre 
correlacionâm-se com a série bg triplamente degenerada e e, duplamente degenerada 
em um complexo octaédrico. А 

Agora consideramos um átomo de muitos elétrons. Exatamente da mesma forma 
que para o único elétron, o termo S global totalmente simétrico de um átomo de mui- 
tos elétrons correlaciona-se com o termo A, totalmente simétrico de um complexo oc- 
taédrico. Igualmente, um termo atómico D desdobra-se em um termo T,, e em um ter- 
mo E, na simetria O,. А mesma forma de análise pode ser aplicada a outros estados, е 
a Tabela 13.3 resume as correlações entre os termos do átomo livre e os termos em um 
complexo octaédrico. 


Os termos do átomo livre desdobram-se no campo ligante de um complexo octaédrico e en- 
tão são classificados pela sua espécie de simetria como enumerada na Tabela 13.3. 


Exemplo 13.3 Identificando as correlações entre termos 


Quais termos em um complexo com simetria O, correlacionam-se com o termo *P de 
г : 5 2 
um íon livre com uma configuração d“? 


Resposta: Os três orbitais р de um átomo livre tornam-se os orbitais 7, triplamente de- 
generados de um complexo octaédrico. Deste modo, se desconsiderarmos a paridade 
por um momento, o termo P de um átomo de muitos elétrons torna um termo Т, no 
grupo de ponto О. Como os orbitais d possuem paridade par, o termo global deve ser 
8. A multiplicidade é inalterada na correlação, assim o termo °P torna-se o termo “Г 


Teste seus conhecimentos 13. 3 Quais termos em um complexo а? de. 
simetria O, correlacionam- -se com os termos °F e 'D de um íon livre? 


‚азал ж за ЕЕС ‚өзекне еза ж» АЫ .....в--ш.... 4.4..»:. 444..... ТАП 


(с) Limites de campo fraco e forte 

As repulsões elétron-elétron são difíceis de explicar, mas a discussão é simplificada 
considerando-se dois casos extremos. No limite do campo fraco, o campo ligante, 
medido por Ду, é tão fraco que somente as repulsões elétron-elétron são importantes е 
as energias relativas dos termos podem ser expressas como combinações dos parâme- 
tros Ве С de Racah. No limite de campo forte, o campo ligante é tão forte que as re- 
pulsões elétron-elétron podem ser ignoradas e as energias dos termos podem ser ex- 
pressas somente em termos de А5. Então, com os dois extremos estabelecidos, pode- 
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Tabela 13.3 Correlação dos termos 
espectroscópicos para elétrons d nos 
complexos O. 


Termo Número Termos na 
atômico deestados simetria О, 

5 1 As 

P 3 19 

D 5 Та; 

Е 7 Тоқта ҒА» 

с 9 Дұға ¡gt Tog 
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Energia 


2 
Tag 


Força do campo ligante aumentando — 


Figura 13.3 Diagrama de correlação para 
um íon livre (esquerda) e os termos de cam- 
po forte (direita) de uma configuração а“. 


Força do campo ligante aumentando — 


Figura 13.4 Diagrama de correlação para 
um ion livre (esquerda) e os termos de cam- 
po forte (direita) de uma configuração а“. 


E/B 


AvB 


Figura 13.5 Diagrama de Tanabe-Sugano 
рага a configuração d?. Uma coleção com- 
pleta de diagramas para as configurações d” 
é dada no Apêndice 5 no final do livro. A pa- 
ridade do subscrito g foi omitida dos símbo- 
los dos termos para clareza. 


mos considerar casos intermediários desenhando um diagrama de correlação entre os 
dois. Ilustraremos o que está envolvido considerando os dois casos simples, nominal- 
mente, d' e d`. Então mostraremos como as mesmas idéias são usadas para tratar casos 
mais complicados. 

O único termo surgindo da configuração 4! de um átomo livre é 'D. Em um com- 
plexo octaédrico, а configuração é E que origina um termo Ed ou e, que origina um 
termo “E. Como não há repulsões elétron-elétron para preocupar-se, a separação dos ter- 
mos T ¿e E, é a mesma separacáo des orbitais 1,, e e, ou Ay. Deste modo, o diagrama 
de correlação para а configuração d' assemelha-se àquele mostrado na Figura 13.3. 

Para uma configuração d”, os termos triplete são *F e `P no átomo livre, como vi- 
mos, е suas energias relativas ao termo menor СЕ) são ECF) =0e ECP) = 15B. Essas 
duas energias estão marcadas à esquerda da Figura 13.4. Agora consideramos o limite 
de campo muito forte. Um íon d” possui as configurações: 


2 522 2 
5,<1,,6,< € 


Da informação na Figura 7.9, podemos escrever suas energias como 


Eh Ti) = 224 Ao) =—0,8А 


Ее Tp) = (24+ 3) Ao = +0,2Л„ 


EA 


Ele}, As) = 2(3)А,= +124, 


Deste modo, em relação à energia do termo mais baixo, as energias são 


Elp T)=0 Et T)=+A Ele, Az) =+24 


Essas energias estão marcados à direita na Figura 13.4. 

Nosso problema agora é esclarecer as energias dos casos mais realistas, nos quais 
nem o campo ligante nem os termos de repulsão de elétron são dominantes. Fazemos 
isso correlacionando os termos entre os dois casos extremos, identificando o termo que 
cada átomo livre assume no limite do campo muito alto. Então, a configuração 22 tri- 
plete origina o termo `T,ẹ e assim ele correlaciona-se com o termo `F do íon livre. As 


. correlações remanescentes podem ser estabelecidas similarmente, е são mostradas na | 


Figura 13.4, que é uma versão simplificada de um diagrama de Orgel. 


Para um dado íon metálico, as energias dos termos individuais respondem diferentemente 
a ligantes com diferente força do campo e a correlação entre os termos do átomo livre е os 
termos de um complexo podem ser exibidos em um diagrama de Orgel. 


(d) Diagramas de Tanabe-Sugano 
Os diagramas mostrando a correlação dos termos podem ser construídos para qualquer 
simetria e força de campo ligante. As versões mais amplamente usadas são chamadas 
de diagramas de Tanabe-Sugano, recebendo o nome dos cientistas japoneses que os 
inventaram, e um exemplo para d” é dado na Figura 13.5. Nesses diagramas as ener- 
gias do termo, E, são expressas como E/B e representadas graficamente em função de 
А-В, onde В é um parâmetro de Racah. Pelo fato de que С = АВ, os termos com ener- 
gias que dependem de В e С podem ser representados graficamente nos mesmos dia- 
gramas. Algumas linhas nos diagramas de Tanabe-Sugano são curvas por causa da 
mistura dos termos do mesmo tipo de simetria. Os termos da mesma simetria obede- 
cem à regra de não-interseção, que afirma que, se o aumento do campo ligante gera 
dois termos de campo fraco da mesma simetria, eles não cruzam mas se curvam longe 
um do outro (Figura 13.6). O efeito da regra de não-interseção pode ser visto para os 
dois termos ‘Е, os dois termos 'T,, e os dois termos "А, na Figura 13.5. 

Os diagramas de Tanabe-Sugano para complexos O, com configurações Pad 
sáo dadas no Apéndice 5. O zero de energia no diagrama de Tanabe-Sugano sempre é 
tomado como aquele do termo mais baixo em energia. Conseqiientemente as linhas 
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nos diagramas possuem mudanças abruptas de inclinação (ver aquela para d”, por 
exemplo) quando há uma mudança na identidade do termo fundamental. 


Os diagramas de Tanabe-Sugano são diagramas de correlação que descrevem as energias 
dos estados eletrônicos dos complexos como uma função da força do campo ligante. 


Exemplo 13.4 Calculando A, e B com um diagrama de Tanabe- -Sugano 


Deduza os valores de A, e de B para [Cr(NH SA do espectro na Figura 13.1 e de um 
diagrama de Tanabe- Suso: 


Resposta O diagrama relevante (para d’) é mostrado na Figura 13.7. Vimos que a Fi- 
gura 13. 1 contém duas transições de campo ligante de energia baixa em 21550 em” 
C T — А e em 28.500 cm” "е Ta < ЗА), em uma razão de 1,32. O único ponto na 
Figura 13.7 onde essa razão de energia é satisfeita está afastado à direita. Consegiien- 
temente, podemos descobrir o valor de A,/B = 32,8 da localização desse ponto. A ex- 
tremidade da seta representando a transição de energia menor encontra-se a 32,8B ver- 
ticalmente; assim, equacionando 32,8B e 21.550 cm” tem-se В = 657 сп” e A, = 
21550 cm”. 


44%4%%%2%499046666аө 00% ееө4006.660Ы6.660.6,Ыш a DOAR an Ran es a ra rena oe Canarana ce sand tosseeosessssessesesses 


Teste є seus conhecimentos 13.4 Use o mesmo diagrama de Tanabe- 
Sugano para predizer os números de onda das primeiras duas bandas de 
quarteto de spin ыт, no espectro de [Cr(NHoo) para o qual A, = 
17600 em” e B= 700 em” 


‚ж аз аз жже натавон 0%. ее веке ез. Contorno ras железе зеен зо ea ra sorte nn cenas aca nessa srt велэ» 


(e) À série nefelauxética 
No Exemplo 13.4, encontramos que В = 657 cm” para [СтОчн,),]““. Esse valor é so- 
mente 64 % do valor para o íon Cr” livre na fase gasosa, o que indica que as repulsões 
intereletrónicas são mais fracas no complexo do que no íon livre. Esse enfraquecimen- 
to ocorre porque os orbitais moleculares ocupados estão deslocalizados sobre os ligan- 
tes e fora do metal. À deslocalização aumenta a separação média dos elétrons e conse- 
qiientemente reduz sua repulsão mútua. 

A redução de B a partir de seu valor do íon Ri normalmente é apresentada em 
termos do parâmetro nefelauxético”, B: 


B(complexo) 


B(íonlivre) 6) 


Os valores de B dependem da identidade do íon metálico e do ligante. Eles variam 
ao longo da série nefelauxética: 


Br < CI, CN <NH,<H,0<F 


Um valor pequeno de В indica uma medida grande da deslocalização do elétron d nos 
ligantes e consegiientemente um caráter covalente significativo no complexo. Então а 
série mostra que um ligante Br resulta em uma redução maior nas repulsões interele- 
trónicas no íon do que um íon F7, que é consistente com um caráter covalente maior 
nos complexos de bromo do que em complexos análogos de flúor, com o menor pará- 
metro nefelauxético. А 

O caráter nefelauxético de um ligante é diferente para elétrons nos orbitais t, € е,. 
Como a sobreposição de с e, usualmente é maior do que a sobreposição л de г, a €x- 


O псте vem das palavras gregas para “expansão da nuvem”. 


no | 


Energia 


Estado 1 


Parâmetro mudando 


Figura 13.6 А regra de não-interseção es- 
tabeiece que, se é provável que dois estados 
de mesma simetria se cruzem (como mos- 
trado pelas linhas finas), eles se misturarão 
e evitarão o cruzamento (como mostrado pe- 
las linhas grossas). 


Figura 13.7 Diagrama de Tanabe-Sugano 
para a configuração ОЗА paridade do subs- 
crito g foi omitida dos símbolos dos termos 
para clareza. 
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Figura 13.8 Um resumo das transições de 
transferência de carga em um complexo oc- 
taédrico, 


NH, 71% 
HN ~~ ДЕ ШЕ 
CI 
an 7) 
NH 


3 [CrCINHy)¿1? 


pansáo seria maior no primeiro caso. А medida do parámetro nefelauxético de uma 
transição e — г é uma média dos efeitos em ambos os tipos de orbital. 


O parámetro nefelauxético é uma medida da extensão da deslocalizagáo dos elétrons d nos 
ligantes de um complexo; quanto mais mole o ligante, menor o parámetro nefelauxético. 


13.4 Bandas de transferéncia de carga 


Um outro aspecto no espectro de [Cr(NH)¿]”* que precisa ser explicado é o ombro 
muito intenso de uma absorção que parece ter um máximo acima de 50.000 cm”. A in-. 
tensidade aparentemente alta sugere que essa não é uma transição а-а de campo ligan- 
te simples, mas é consistente com uma transição de transferência de carga. Em uma 
transição de transferência de carga (uma transição TC), um elétron é movido entre 
orbitais que são predominantemente ligantes em caráter e orbitais que são predomi- 
nantemente metálicos em caráter. A transição é classificada como transição de trans- 
ferência de carga do ligante para o metal (transição TCLM) se a migração do elé- 
tron é do ligante ao metal. Em alguns complexos, a migração de carga ocorre na dire- 
ção oposta, onde é classificado como transição de transferência de carga do metal 
para о ligante (transição TCML). Um exemplo de uma transição TCML é a responsá- 
vel pela cor vermelha do tri(bipiridil)ferro (Ш), o complexo usado para análise colori- 
métrica de Ее(П). Nesse caso. um elétron faz uma transição de um orbital d do metal 
central para um orbital л“ do ligante. A Figura 13.8 resume as transições que classifi- 
camos como transferência de carga. 

Várias evidências são usadas para identificar uma banda devido a uma transição 
TC. A intensidade alta da banda, que é visível na Figura 13.9, é uma indicação forte de 
uma transição TC. particularmente se tal banda ocorre quando um complexo novo é 
formado com um ligante em particular. O caráter TC freqiientemente é identificado (e 
diferenciado das transições л* — л nos ligantes) demonstrando-se o efeito solvatocro- 
mismo, a variação da frequência de transição com as mudanças na permissividade do 
solvente. O solvatocromismo indica que há um deslocamento grande na densidade ele- 
trônica como resultado da transição.” 

A Figura 13.9 mostra o espectro visível e UV do complexo menos simétrico 
[СгСІКМН,), (3). Esse espectro assemelha-se àquele da Figura 13.1, e podemos re- 
conhecer as duas bandas, d-d. do campo ligante na região do visível. A substituição de 


4| LMCT 


log(e/(L mor tem”), 


200 400 600 _ 2/лт 
(50.000 стг') (25.000 cm”) - (17.000 cm!) 


Figura 13.9 Espectro de absorção de [CrCI(NH,)¿]”" em água nas regiões visível e ultravioleta. 
O pico correspondente à transição “E < “A não é visível nessa ampliação. 


% Uma discussão útil de solvatocromismo é fornecida em A.B.P Lever, Inorganic electronic spectroscopy. El- 
sevier, Amsterdam (1984). 
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um ligante NH, por um ligante СІ de campo mais fraco move as bandas d-d para ener- 
gias menores do que aquelas do [Cr(NH),]% na Figura 13.1. Além disso, um ombro 
aparece no lado de energia alta de uma das bandas 4-а como resultado da redução na 
simetria de O, para С. Uma outra característica nova no espectro é о máximo de ab- 
sorção forte no ultravioleta. próximo a 42.000 cm”. Essa banda está a uma energia me- 
nor do que a banda correspondente no espectro de (Cr(NH;),J” e tem sido atribuída 
como uma transição TCLM do ligante СГ ao metal. O caráter TCLM de bandas simi- 
lares em [CoX(NH),]” é confirmado pelo decréscimo no número de onda sucessiva- 
mente de cerca de 8.000 cm”! à medida que X varia do Cl ao Br ao I. Nessa transição 
TCLM, um elétron do par solitário do ligante haleto é promovido para um orbital pre- 
dominantemente metálico. 


As transições de transferência de carga são identificadas pela sua intensidade alta e q sen- 
sibilidade de suas energias à polaridade do solvente. 


(a) Transições TCLM 

Como na Figura 13.9. as transições TC geralmente são intensas quando comparadas 
com as transições de campo ligante. As bandas de transferência de carga na região do 
visível do espectro (e consegientemente contribuintes às cores intensas dos comple- 
xos) podem ocorrer se os ligantes têm pares solitários com energias relativamente ele- 
vadas (como no enxofre e no selênio) ou se o metal possui orbitais semipreenchidos. 
A cor do pigmento dos artistas “amarelo de cádmio”, CdS, por exemplo, é devido à 
transição Cd”*(5s) — $: (л). Similarmente, HgS é vermelho como resultado da transi- 
ção Hg” (65) «- 5° (л) e ferrugem é óxido de ferro vermelho e amarelo devido à tran- 
sição Fe(3d) < О” (л). 

Os tetraoxioânions de metais com números de oxidação elevados (tal como МпО,) 
fomecem provavelmente os exemplos mais familiares de bandas TCLM. Neles, o elé- 
tron do par solitário do O é promovido a um orbital metálico de simetria e semipreen- 
chido. Estados de oxidação elevados do metal correspondem a uma população baixa 
do orbital 4 (muitos são d°), assim o nível receptor está disponível e baixo em energia. 


- A tendência nas energias TCLM é: 


Número de oxidação 


+7 | MnO; < TcO; <ReO; 
+6 Сто” < MoO} < WO; 
+5 VOS < МО < то 


As energias das transições correlacionam-se com а ordem da série eletroquímica, com 
as transições de energia mais baixa ocorrendo com íons metálicos mais facilmente re- 
duzidos. Essa correlação é consistente com a transição, sendo a transferência de um 
elétron dos ligantes para o metal, correspondendo, de fato, à redução do íon metálico 
pelos ligantes. 

Os oxioânions poliméricos e monoméricos seguem a mesma tendência, com o nú- 
mero de oxidação do metal sendo o fator determinante.” A similaridade sugere que es- 
sas transições TCLM são processos localizados que ocorrem em fragmentos molecu- 
lares discretos. 

A variação na posição das bandas TCLM pode ser expressa em termos das eletro- 
negatividades ópticas do metal, Xmaa» € dos ligantes, Ха O número de onda da 


“ transição então é escrito como a diferença entre as duas eletronegatividades: 


‚| % (4) 


V= | Xigante -) 


4%4......ш.. corvos PAPO e cer rro rr rr rr raro rro rro КЕТТЕТЕТІТЕТТТЕРТТІГ ....... 4....... КЛ 


$ ES. Dodsworth e A.B.P. Lever, Solvatochromism of dinuclear complexes, Inorg. Chem. 29, 499 (1990). 
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(О-О) 


4 2,2'-Bipiridina (Ыру) 


©? 


5 1,10-Fenantrolina (phen) 


R 


7 Ditioleno 


Tabela 13.4 Eletronegatividades ópticas 


Metal O, Т, Ligante п с 
Cr(111) 18-1,9 ES 3,9 4,4 
Co(lll)* 2,3 cr 3,0 3,4 
Ni(II) 2,0-2,1 Br 2,8 3,3 
Coll) 18-1,9 Г 2,5 3,0 
Rh(I11)* 2,3 H,O 3,5 

Mo(V) 2,1 NH, 3,3 


"Complexos de spin baixo. 


As eletronegatividades ópticas têm valores comparáveis às eletronegatividades de Pau- 
ling se tomamos a constante Vocomo 3,0 х 10* em” (Tabela 13.4). Se a transição ТСМ 
termina em um orbital e,. Ас deve ser adicionado à energia prevista por essa equação. 
As energias de emparelhamento de elétron também devem ser levadas em consideração 
se a transição resulta na população de um orbital que já contém um elétron. Os valores 
para metais são diferentes nos complexos de simetria diferente, e os valores do ligante 
são diferentes se a transição origina-se de um orbital л ao invés de um orbital б. 


As transições do ligante para o metal são observadas quando o metal está em um estado de 
oxidação elevado e os ligantes contêm pares de elétrons solitários; a variação na posição 
das bandas TCLM pode ser parametrizada em termos das eletronegatividades ópticas. 


(b)Transições TCML 

As transições de transferência de carga do metal para o ligante normalmente são mais 
observadas em complexos com ligantes que possuem orbitais 1% semipreenchidos, es- 
pecialmente ligantes aromáticos. A transição ocorrerá em energia baixa se o íon metá- 
lico tiver um número de oxidação baixo; seus orbitais d serão então relativamente al- 
tos em energia. 

A família de ligantes normalmente mais envolvida em transições TCML é a das 
diiminas, que possuem dois átomos de N doadores: dois exemplos importantes são 
2,2'-bipiridina (4) e 1.10-fenantrolina (5). Complexos de diiminas com bandas TCML 
fortes incluem o tri(2.2'-bipiridil)rutênio(TI) (6), que é laranja рог causa de sua banda 
TCML. Um ligante de diimina também pode ser facilmente substituído em um com- 
plexo com outros ligantes que favorecem um estado de oxidação baixo. Dois exemplos 
são [W(CO) (phen)] e [Fe(CO),(bipy)]. Entretanto, a ocorrência de transições TCML 
não está limitada aos ligantes diimina. Um outro tipo de ligante importante que mos- 
tra transições TCML típicas é o ditioleno, S,C,R, (7). A Espectroscopia de Ressonán- 
cia Raman (Quadro 13.1) é uma técnica poderosa para o estudo de transições TCML, 
particularmente de complexos de diimina. 

А excitação TCML de tri(2,2'-bipiridilrutênio(II) tem sido tema de pesquisa inten- 
sa porque o estado excitado que resulta da transferéncia de carga possui um tempo de 
vida de microssegundos, e o complexo é um reagente redox fotoquímico versátil (Se- 
ção 14.15). O comportamento fotoquímico de vários complexos relacionados foi estu- 
dado por causa de seu tempo de vida no estado excitado relativamente longo. 


As transições de transferência de carga do metal para o ligante são normalmente observa- 
das em complexos com ligantes que possuem orbitais n*¥ semipreenchidos, especialmente 


ligantes aromáticos. 


13.5 Regras de seleção e intensidades 

O contraste na intensidade entre bandas de transferência de carga e bandas de campo 
ligante realça a questão dos fatores que controlam as intensidades das bandas de absor- 
ção. Em um complexo octaédrico, ou quadrado planar, o coeficiente de absorção má- 
ximo molar £, (que mede a força da absorção)" é geralmente menor do que ou próxi- 
mo a 100 L mo!” cm” para transições de campo ligante. Em complexos tetraédricos, 
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que não têm centro de simetria, є, pode exceder 250 L mol? cm”'. Em muitos casos, 
as bandas de transferência de carga têm um £,,, entre 1000 e 50000 L mol”! em”. 

Para entender as intensidades de transições em complexos, temos que explorar a 
força com a qual o complexo se acopla com o campo eletromagnético. Transições in- 
tensas indicam acoplamento forte; transições fracas indicam acoplamento fraco. A for- 
ça de acoplamento quando um elétron faz uma transição de um estado com função de 
onda Y, para um com função de onda y, é medida pelo momento de dipolo de tran- 
sicáo, que é definido como a integral 


Ha = [үшүйт (5) 


onde u é o operador do momento de dipolo elétrico -er. O momento de dipolo de tran- 
sição pode ser considerado uma medida do impulso que uma transição dá ao campo 
eletromagnético: um impulso grande corresponde a uma transição intensa: impulso ze- 
ro corresponde a uma transição proibida. A intensidade da transição é proporcional ao 
quadrado do momento de dipolo de transição. 

Uma regra de seleção espectroscópica descreve quais transições são permitidas е 
quais são proibidas. Uma transição permitida é uma transição com momento de di- 
polo de transição diferente de zero, e consegiientemente intensidade diferente de zero. 
Uma transição proibida é uma transição para a qual o momento de dipolo de transi- 
ção é calculado como zero. Transições proibidas podem ocorrer em um espectro se as 
suposições para o calculado momento de dipolo de transição foram inválidas, tal como 
o complexo tendo uma simetria menor do que a assumida. 


(a) Regras de seleção de spin 

O campo eletromagnético da radiação incidente não pode mudar as orientações relati- 
vas dos spins dos elétrons em um complexo. Por exemplo, um par de elétrons inicial- 
mente antiparalelo não pode ser convertido a um par paralelo, assim um estado single- 
te (5-0) não pode sofrer uma transição para um estado triplete (S = 1). Essa restrição 
é resumida pela regra AS = O para transições permitidas por spin. 

O acoplamento do spin e o momento angular orbital podem relaxar a regra de se- 
leção de spin, mas tais transições proibidas por spin, А5 O, geralmente são muito 
mais fracas do que as tra: sições permitidas de spin. A intensidade das bandas proibi- 
das de spin aumenta à medida que o número atômico aumenta, porque a força do aco- 
plamento spin-órbita é maior para átomos pesados do que para átomos leves. O rom- 
pimento da regra de seleção de spin pelo acoplamento spin-órbita frequentemente é 
chamado de efeito de átomo pesado. Na primeira série d, na qual o acoplamento spin- 
órbita é fraco, as bandas proibidas por spin possuem £,,,. menor do que cerca de 1 L 
mol” cm": entretanto. as bandas d proibidas por spin são uma característica significa- 
tiva no espectro dos complexos de metal d pesado. 


As intensidades das transições proibidas de spin são maiores para complexos de metais 4d 
e 5d do que para complexos 3d comparáveis. 


(b) Regra de seleção de Laporte 


A regra de seleção de Laporte refere-se à mudança na paridade que acompanha uma 
transição; em uma molécula ou fon centrossimétrico, as únicas transições permitidas 


são aquelas acompanhadas por uma mudança na paridade. Isto é, são permitidas tran- . 


sições entre os termos g e u; mas um termo g não pode combinar com outro termo g e 
um termo u não pode combinar com outro termo u: 


Ls, { 

g —>u ESTE и > u 
rr rro ren erre ron eran cesto rca жже ж оо, ТИНИНИН 
7 O coeficiente de absorção molar é a constante па lei de Lambert-Beer para a transmitáncia т = /// quando 
a luz passa através de um comprimento / de solução de concentração molar [X] e é atenuada de uma intensi- 
dade [а uma intensidade 4: log 2 = -ЕДХ). Seu nome anterior é “coeficiente de extinção”. 
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Quadro 13.1 


A espectroscopia Raman ressonante é uma técnica poderosa para 
atribuigáo e caracterizacáo de bandas de transferéncia de carga. A 
técnica Raman convencional descrita no Quadro 4.1 envolve o espa- 
lnamento inelástico de radiação por uma molécula. A frequência da 
radiação espalhada difere daquela da radiação incidente por uma 
quantidade correspondente à energia de excitação vibracional da mo- 
lécula, assim a observação do deslocamento da frequência pode ser 
interpretada como um espectro vibracional. А espectroscopia Raman 
convencional depende da variação da polarizabilidade da molécula à 
medida que ela vibra, e a radiação incidente geralmente não está em 
uma frequência de absorção da molécula, A espectroscopia Raman 
ressonante usa a radiação incidente que tem uma frequência na ban- 
da de absorção eletrônica da molécula. Sob tais circunstâncias, há 
um aumento do efeito Raman para os modos de vibração que são 
afetados pela excitação eletrônica. 

As bandas do espectro Raman ressonante são observadas 
quando a transição eletrônica resulta em uma mudança na distribui- 
ção eletrônica que causa um deslocamento em posições nucleares 
(comprimentos de ligação, ângulos de ligação). Então, as vibrações 
que dão bandas intensas em uma frequência incidente particular são 
vibrações que ocorrem na parte da molécula que é afetada fortemen- 
te pela transição eletrônica. Como tal, as intensificações Raman aju- 
dam na identificação da transição eletrônica. 

А Figura Q13.1 mostra o espectro Raman ressonante de 
[W(CO),(phen)].* A radiação do laser inicidente de 488,0 nm é próxi- 
ma ao máximo da banda de absorção do complexo que foi atribuída 
(com base no solvatocromismo) como a transição TCML x*(phen) 
< dW). Observe que três vibrações de estiramento do ligante phen 
dão linhas Raman fortes. Essa observação fornece confirmação cla- 
ra da atribuição da transição eletrônica. 

t R.W. Balk, Th.L. Snoeck, D.J. Stufkens, e A. Oskam, Inorg. Chem. 19, 3015 
(1980) 


1500 1400 


1 


| 
2000 1600 
ст 


Espectroscopia Raman ressonante 


Uma surpresa nesse espectro é o aumento de ressonância forte 
do estiramento CO (marcado ед). А intensidade substancial desses 
sinais sugere que os níveis x” de рһеп e o CO(eq) coplanar partici- 
pam na transição eletrônica. 

O aumento da ressonância das vibrações do anel da phen de- 
cresce à medida que os orbitais л” do metal d e do ligante aproxi- 
mam-se um ao outro em energia ao longo da série dos complexos 
análogos. Esse decréscimo indica uma redução na extensão da trans- 
ferência de carga da transição à medida que o orbital inicial e final tor- 
nam-se mais mistos em caráter. Há uma correlação muito boa entre a 
extensão do aumento da ressonância Raman e o solvatocromismo, o 
indicador mais simples da transferência de carga. 


Figura Q13.1 О еѕресго de ressonância Raman do [W(CO) (phen)] 
usando luz de laser (azul) 488,0 nm. Somente o estiramento simétri- 
co dos ligantes CO equatoriais (próximo a 2000 cm”) е os modos do 
phen (entre 1400 em”! е 1600 ст”) são aumentados. Aquela obser- 
vação indica que a transição eletrônica está confinada ao plano equa- 
torial. 
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А regra de seleção de Laporte está baseada nas propriedades do momento de dipolo de 
transição. Como ғ muda de sinal sob inversão (e deste modo é и), a integral total na equa- 
ção 5 também mudará de sinal sob inversão se y, e y, tiverem a mesma paridade, porque 


gxuxg=u e uxuxu=u (6) 


Deste modo, como o valor de uma integral não pode depender da escolha de coorde- 
nadas, tende a zero se Y, e Y, tiverem a mesma paridade. Entretanto, se tiverem pari- 
dade opostas, à integral não muda de sinal sob inversão das coordenadas porque 


gxuxu= 


йа 


e deste modo não se anula. 

Em um complexo centrossimétrico, as transições d-d de campo ligante são g-g e 
deste modo são proibidas. Seu caráter proibido explica a baixa intensidade dessas tran- 
sições em complexos octaédricos comparados com aqueles em complexos tetraédri- 
cos, nas quais a regra de Laporte é silenciosa (eles não tem centro de simetria). 

A questão persiste porque as transições d-d ocorrem sob qualquer condição, em- 
bora fracamente. A regra de seleção de Laporte pode ser moderada em duas formas. 
Primeiro, um complexo pode afastar-se levemente de um centrossimétrico perfeito, 
talvez por causa da assimetria intrínseca na estrutura de ligantes poliatômicos ou por 
uma distorção imposta pelo ambiente de um complexo empacotado em um cristal. Al- 

emativamente, o complexo pode sofrer uma vibração assimétrica, que também destrói 
seu centro de inversão. Em qualquer caso, a banda de Laporte proibida d-d tende a ser 
muito mais intensa do que a transição proibida de spin. 

A Tabela 13.5 resume as intensidades típicas de transições eletrônicas de comple- 
xos da primeira série de elementos d. A largura das bandas de absorção espectroscópi- 
ca deve-se principalmente à excitação simultânea de vibração quando o elétron é pro- 
movido de uma distribuição a uma outra. De acordo com o princípio de Franck-Con- 
don, a transição eletrônica ocorre com as coordenadas nucleares estacionárias. Como 
resultado, após a transição ter ocorrido, o núcleo experimenta um campo de força no- 
voe a molécula vibra. 


As transições eletrônicas devem envolver uma inudança do momento de dipolo elétrico pa- 
ra absorver luz; assim, as transições entre orbitais d são proibidas. Entretanto, vibrações 
assimétricas relaxam essa restrição. i 


Tabela 13.5 Intensidades das bandas espectroscópicas nos complexos За 


Tipo de banda Emas (L mol” em?) 
Proibida por spin <1 

а-а, proibida por Laporte ` 20-100 

а-а, permitida por Laporte = 500 

Permitida por simetria (i.e. TC) 1000 — 50000 


Atribua as bandas no espectro na Figura 13.9 considerando suas intensidades. 


Resposta: Igual ao espectro da hexaamina na Figura 13.1, qué possui bandas d-d com 
números de onda similares, o complexo é moderadamente de campo forte (А,/В > 20). 
Se assumirmos que o complexo é aproximadamente octaédrico, o exame do diagrama 
de Tanabe-Sugano novamente revela que o termo fundamental é Ay O próximo ter- 


24... е ШИНИТЕ %%%%%%%%ө ег егекек еее ........ ........, 4%%%%%%4..шөөбе өнеееееее ее rro 


* Uma integral é uma área, e as áreas independem das coordenadas usadas para sua avaliação. 
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mo superior é Ea Os próximos dois são Ti e Ты: As transições a esses três estados 
não terão £, maior do que 1 L mol” em * porque elas são proibidas por spin. Muitas 
bandas fracas em energia baixa são previstas. Elas têm energias muito altas para serem 
resolvidas a partir das bandas mais intensas. Os próximos dois termos mais altos são 
E e Ta Esses são alcançados por transições permitidas por spin, mas proibidas por 
Laporte; têm Ena próximo p 100 L mol! cm”. No UV próximo, a banda com € pax pró- 
ximo a 10.000 L mol` cm”! corresponde às transições TCLM em que um elétron de 
um par solitário x do cloro é promovido a um orbital molecular que é principalmente 


o orbital d do metal. 


4%%в42%886044.408666Ы.ьөөееееечеееесеөееееекөкееееееоеееетеаее%етзө%ө%0604<0ө өс ARO rasa O UMa assa as tan еее ... 


Teste seus conhecimentos 13.5 O espectro de [Cr(NCS), ]” possui uma 
banda muito fraca próximo а 16.000 сіп”, uma banda ет 17700 ст” com 

Emax = 160 L mol” cm", uma banda em 23.800 cm” com Emax = 130 L mol” 
cm”, e uma banda muito forte a 32.400 ст”. Atribua essas transições 
usando o diagrama de Tanabe-Sugano а° e as considerações das regras de 
selecáo (sugestáo: Nos possui orbitais nº semipreenchidos). 


484488268440 RA ARA rr rr л UR nro on Casar oe s tasas tosa 4.....-, 


13.6 Luminescência 

Um complexo é luminescente se emitir radiação após ter sido eletronicamente excita- 
do pela absorção de radiação. A-luminescência compete com o decaimento não radioa- 
tivo pela degradação térmica de energia através de perda de calor para as vizinhanças. 
O decaimento radioativo relativamente rápido não é especialmente comum a tempera- 
tura ambiente para complexos de metal d, assim sistemas fortemente luminescentes 
são comparativamente raros. Não obstante, eles ocorrem, e podemos distinguir dois ti- 
pos de processo. Tradicionalmente, a luminescência decaindo rapidamente foi chama- 
da de “fluorescência” e a luminescência que persiste após a iluminação excitante ser 
extinta foi chamada de “fosforescência”. Entretanto, como o critério de tempo de vi- 
da não é seguro, as definições modernas das duas espécies de luminescéncia estão ba- 
seadas nos mecanismos distintos dos processos. À fluorescência é o decaimento ra- 
dioativo de um estado excitado da mesma multiplicidade que a do estado fundamental. 
А transição é permitida por spin e é rápida; a meia vida da fluorescência é da ordem de 
nanossegundos. А fosforecência é o decaimento radioativo de um estado de multipli- 
cidade diferente do estado fundamental. Ele é um processo proibido por spin e, conse- 


quentemente, é lento. 


(a) Complexos fluorescentes 
А excitação inicial de um complexo normalmente povoa um estado por uma transição 
permitido por spin, assim o mecanismo de fosforescência envolve cruzamento inter- 
sistemas, a conversão não radioativa do estado inicial excitado em um outro estado ex- 
citado de multiplicidade diferente. Esse segundo estado atua como reservatório de 
energia porque o decaimento radioativo ao estado fundamental é proibido por spin. 
Entretanto, o acoplamento spin-órbita permite o cruzamento intersistemas, que relaxa 
a regra de seleção de spin, permitindo decaimento radioativo. A volta do decaimento 
radioativo ao estado fundamental é lenta, assim o estado fosforescente de um comple- 
xo de metal d pode sobreviver por microssegundos ou mais. 

Um exemplo importante de fosforescência é fornecido pelo rubi, que consiste em 
uma concentração baixa de íons Сг” no lugar de Al” na alumina. Cada íon Cr” está 
rodeado octaedricamente por seis fons O” e as excitações iniciais são os processos 


permitidos por spin. 
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Essas absorções ocorrem nas regiões verde e violeta do espectro e são responsáveis pe- 
la cor vermelha da gema (Figura 13.10). O cruzamento intersistemas a um termo “E da 
configuração he ocorre em poucos picossegundos ou menos, e a fosforescéncia de 627 
nm do vermelho ocorre à medida que esse dublete decai de volta ao estado fundamen- 
tal quarteto. Essa emissão do vermelho soma-se ao vermelho observado pela subtração 
da luz verde e violeta da luz branca, е adiciona brilho à aparência da gema. Quando о 
arranjo óptico é tal que a emissão é estimulada pelos fótons de 627 nm refletindo de 
um lado para outro entre dois espelhos, ele aumenta fortemente em intensidade. Essa 
emissão estimulada em uma cavidade ressonante é o processo usado por Theodóre 
Maiman no primeiro sucesso de laser (em 1960) baseado no rubi. 

Uma fosforescéncia similar E “A pode ser observada em um número de com- 
plexos de Cr(111) em solução. A emissão é sempre no vermelho e próximo ao compri- 
mento de onda da emissão do rubi. O termo “E pertence à configuração fe queéa 
mesma do estado fundamental, e a força do campo ligante não é importante. Se os li- 
gantes são rígidos, como em [Cr(bipy) >, o termo “E pode viver por vários microsse- 
gundos em solução. 

Um outro exemplo interessante de um estado fosforescente é encontrado em 
[Ru(bipy).]7. O termo singlete excitado produzido por uma transição TCML permiti- 
do por spin desse complexo 4 sofre cruzamento intersistema ao termo triplete de me- 
nor energia da mesma configuração, tt". A emissão laranja brilhante então ocorre 
com um tempo de vida de cerca de 1 ps (Figura 13.11). Os efeitos de outras molécu- 
las no tempo de vida da emissão podem ser usados para monitorar a velocidade de 
transferência de elétrons do estado excitado. 


A fosforescência ocorre quando um estado excitado sofre cruzamento intersistemas para 
um estado de multiplicidade diferente, e então sofre decaimento radioativo. 


13.7 Espectro dos complexos do bloco f 
A camada f parcialmente preenchida também pode participar em transições na região 
visível do espectro. Sob um aspecto, sua descrição é mais complicada do que para as 
transições análogas no bloco d porque há sete orbitais f. Entretanto, ela é simplificada 
pelo fato de os orbitais f serem relativamente internos dentro de um átomo e somente 
sobrepóem-se fracamente com os orbitais do ligante. Conseqijentemente, como uma 
primeira aproximação, seu espectro pode ser discutido no limite do íon livre. 

Uma característica sistematizadora é que as cores dos aquo-fons aquo do La” (f°) 
ao Gd'*(f”) tendem a se repetir na sequência inversa do Іл") ао ба” F’): 


Elétronsf 0 1 2 3 4 5 6 7 
Cores: incolor incolor verde vermelho rosa amarelo rosa incolor 
Elétronsf 14 13 12 11 10 9 8 


Essa sequência sugere que о máximo de absorção está relacionado de uma manei- 
ra simples ao número de elétrons desemparelhados fe independente da estereoquími- 
ca específica do complexo. Infelizmente, entretanto, a aparência de simplicidade des- 
sa correlação é enganosa е não está totalmente confirmada pela análise detalhada. 

A Figura 13.12 mostra o espectro de Pr*(aq)f das regiões infravermelhas ao ul- 
travioleta. As quatro bandas estão classificadas com os símbolos do termo do íon livre, 
que é apropriado quando a interação com ligantes é muito fraca. O esquema de acopla- 
mento de Russel-Saunders continua uma boa aproximação apesar de os elementos te- 
rem números atômicos elevados, porque os elétrons f penetram somente ligeiramente 
nas camadas internas. Como resultado, eles não experimentam o campo elétrico alto 
no núcleo е consequentemente seu acoplamento spin-órbita é fraco. 
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Figura 13.10 Transições responsáveis pe- 
la absorção e luminescéncia dos fons Cr” 
no rubi. 
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Figura 13.11 Espectro de absorção e de 
fluorescência de [Ru(bupy),J”. 
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Figura 13.12 Espectro do fon 
f° (H)Pr” (ag) na região do visível. 
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Figura 13.13 Componente da radiação 
polarizada circularmente à esquerda (supe- 
rior) e direita (inferior). Só é mostrado o cam- 
po elétrico. 


(a) 


20000 24000 28000 30000 34000 
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Figura 13.14 (а) Espectro de absorção de 
[Co(en),)* е (b) espectro DC dos dois isô- 
meros ópticos. 


A outra característica notável do espectro é a largura estreita das bandas, o que in- 
dica que a transição eletrônica não excita muita vibração molecular quando ela осог- 
re. Isto implica que há pouca diferença na superfície de energia potencial molecular 
quando um elétron está excitado, que é consistente com uma interação fraca dos elé- 
trons fcom os ligantes. Como o elétron excitado interage fracamente com seu ambien- 
te, O tempo de vida nãoradioativo do estado excitado é muito longo e a luminescências 
pode ser esperada. Esses complexos tendem a ser fortemente luminescentes, e por is- 
so são usados como substâncias fosforescentes nas telas de TV. 


Os lantanídeos geralmente exibem espectro de absorção fraco, mas agudo, porque os orbi- 
tais festão blindados dos ligantes. 


13.8 Dicroísmo circular 


O fóton é uma partícula com spin 1 (isto é, ele transporta uma unidade de momento an- 
gular de spin). e em um estado de polarização circular possui uma helicidade defini- 
da, ou componente de momento angular ao longo de sua direção de propagação. A luz 
polarizada circularmente á esquerda consiste em fótons de uma helicidade e a luz po- 
larizada circularmente à direita de fótons de helicidade oposta (Figura 13.13). 

Uma molécula quiral (que não tem um eixo de rotação impróprio, Seções 4.1 e 4.4) 
exibe dicroísmo circular. Isto é. a molécula possui coeficientes de absorção diferentes 
para a rotação polarizada circularmente à direita e à esquerda a qualquer comprimento 
de onda. Um espectro de dicroísmo circular (um espectro DC) é um gráfico da diferen- 
ça dos coeficientes de absorção molar para a luz polarizada circularmente para a direi- 
tae para a esquerda em função do comprimento de onda. Como vemos na Figura 13.14, 
os enantiômeros possuem espectro DC que são imagens especulares uns dos outros. 

A utilidade do espectro DC pode ser apreciada comparando-se o espectro DC de 
dois enantiómeros de [Co(en),J” com seu espectro de absorção convencional. O últi- 
mo mostra duas bandas de campo ligante, da mesma maneira como se o complexo fos- 
se um complexo octaédrico, e não dá indicação de que estamos lidando com um com- 
plexo de simetria menor (D,). Entretanto, essa diferença aparece no espectro DC, no 
qual uma banda adicional é vista próximo a 24.000 em”, e 

A configuração absoluta de complexos quirais pode ser identificada em casos fa- 
voráveis, e a mesma configuração absoluta de dois complexos com configurações ele- 
trónicas similares origina espectro DC de mesmo sinal. Consegiientemente, o espectro 
DC pode ser usado para relacionar famílias grandes de complexos quirais ao número 
pequeno de casos principais, incluindo (Со(еп),17, para о qual as configurações abso- 
lutas foram estabelecidas por difração de raios X. 

O espectro de dicroísmo circular pode ser usado para o estudo de isomeria geomé- 
trica óptica. Por exemplo, o aminoácido alanina СН,СН(МН,)СООН forma tris comple- 
xos fac e mer com Со(Ш), e cada forma pode ter isômeros А ou А. O problema de iden- 
tificar o arranjo de ligantes requer primeiro decidir entre os isômeros geométricos fac e 
mer, е entre seus isômeros ópticos А ou A. Os dois isômeros geométricos têm espectros 
de absorção diferentes porque a simetria imediata dos ligantes em torno do Со(Ш) dife- 
re (Figura 13.15). No isômero mer, não há eixo de simetria rotacional; o isômero fac pos- 
sui um eixo С, passando através de duas faces rodeadas por átomos de М e O. É prová- 
vel que a simetria menor do isômero mer conduza a uma banda de absorção um pouco 
mais larga. Os espectros DC correspondentes são mostrados na Figura 13.15(b). Os dois 
pares de curvas com picos de sinais opostos claramente indicam que os isômeros são 
enantiómeros do mesmo isômero geométrico. Além disso, podelnos atribuir os símbolos 
da configuração absoluta А е А comparando esse espectro com o espectro DC de 
[Со(еп),]”, sua configuração absoluta é conhecida da difração de raios X. 


O dicroísmo circular é observado para complexos quirais; ele pode ser usado раға dedu- 
zira configuração absoluta de enantiômeros. 
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Figura 13.15 (а) Espectro de absorção dos isómeros fac e mer de [Co(ala),), onde ala é alani- 
na (especificamente, sua base conjugada), e (b) o espectro DC dos isómeros e a atribuição de 
sua configuração absoluta por comparação com o espectro DC do [Co(en),]”*. 
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Exemplo 13.6 Usando o espectro DC para atribuir uma configuração 


O enantiómero normalmente classificado (-) 546 [Co(edta)]” porque gira o plano da 
luz de 546 nm linearmente polarizada na direção contrária aos ponteiros do relógio 
(para um observador olhando para o feixe imediato), tem o espectro DC mostrado na 
Figura 13.16. Atribua sua configuração absoluta comparando com [Co(en),]* 


Resposta: O complexo é similar ao complexo alanina com um átomo de O mais liga- 
do ao Co. Deste modo, parece razoável continuar a correlacionar o espectro com as 
duas transições 4-а do [Со(еп),]? *. А banda de energia menor possui um sinal positi- 
vo seguido por um pico negativo fraco a energia mais alta. A banda de absorção de 
energia mais alta corresponde à absorção de DC fraca com uma área maior positiva do 
que negativa. Essas características se equiparam à configuração absoluta A de 
[Со(еп),]”. 


ARA 


Teste seus conhecimentos 13.6 Que evidência você encontra na Figura 
13.16 que [Co(ecta)] tenha simetria menor no Co do que em [Co(en)a”*? 


A AA AAA 


13.9 Ressonância paramagnética eletrônica 


O análogo eletrônico da ressonância magnética nuclear é chamado de ressonância pa- 
ramagnética eletrônica (RPE; a técnica também é chamada de ressonância de spin 
eletrônico, ESR). É uma técnica poderosa para estudar complexos com elétrons desem- 
parelhados (aqueles em outros estados do que o estado singlete). A RPE pode ser usada 
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Figura 13.16 Espectro de absorção e de 
DC de (-)546[Co(edta)]” referido no Exem- 
plo 13.6. 
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para mapear a distribuição de um elétron desemparelhado em uma molécula e ajudar a 
decidir a extensão na qual os elétrons estão deslocalizados sobre os ligantes. A técnica 
também pode fomecer informações sobre os níveis de energia dos complexos. 


(a) O valor de g 


А ressonância paramagnética eletrônica baseia-se no fato de que um spin eletrônico 
pode adotar duas orientações ao longo da direção definida por um campo magnético 


2 


aplicado 52 A diferença de energia entre os estados т, =+ 4 e— 4 é 


AE = gu, 2 (7) 


onde tt, é o magnéton de Bohr е g é uma constante característica do complexo. Para 
um elétron livre, g tem o valor de “spin livre” g, = 2,0023. Se a amostra é exposta à ra- 
diação eletromagnética de fregiiência v, ocorre uma absorção forte — ressonância — 
ocorre quando o campo magnético satisfaz a condição 


(8) 


hv = ец 2 
Em um espectrômetro típico operando próximo a 0,3 T, a ressonância ocorre na banda 
de 3 cm da região de microondas do espectro eletromagnético (a cerca de 9 ОН2)., 

O fator g em um complexo difere de g, por uma quantidade que depende da habi- 
lidade do campo aplicado de induzir campos magnéticos locais no complexo. Se 
g > 8., O campo local é maior do que o aplicado; se g < g,, o campo local é menor. O 
sinal e a magnitude dos campos locais induzidos dependem da separação dos níveis de 
energia do complexo. Quanto mais próximos eles estão, mais fácil é para o campo apli- 
cado induzir a circulação dos elétrons de orbital e consequentemente produzir um 
campo magnético local. 

O valor de g pode ser determinado observando-se o campo aplicado necessário pa- 
ra alcançar a absorção ressonante para uma dada frequência de microonda. Se o com- 
plexo faz parte de um monocristal, g pode ser medido ao longo de direções diferentes 
e consequentemente usado para deduzir a simetria do complexo. Por exemplo, o com- 

” plexo [Cu(O0H.) D, distorcido tetragonalmente tem g = 2,08 na direção paralela ао 
eixo С, e g = 2.40 perpendicular a ele. O fato de que dois valores de g diferentes são 
medidos confirma a existência da distorção, porque um complexo octaédrico possui 
um calor de g anisotrópico (que é o mesmo em todas as direções). Os dois valores nu- 
méricos de g dão informação sobre os níveis de energia do complexo. 


O valor de g para um complexo paramagnético indica a simetria do ambiente ligante e dá 
uma indicação da disponibilidade dos estados excitados. 


(b) Estrutura hiperfina 

Os núcleos magnético — aqueles com spin diferente de zero — dão origem a um campo 
magnético adicional em um complexo, e quaisquer elétrons desemparelhados respon- 
dem а esse campo. Como um núcleo magnético com spin / fornece 2/ + 1 orientações 
diferentes, ele pode originar 27 + 1 contribuições diferentes ao campo local. Como re- 
sultado, a condição ressonante será satisfeita para 27 + 1 valores diferentes do campo 
aplicado e o espectro é desdobrado em multipletes chamados de estrutura hiperfina. 
Na presença de um único núcleo de spin /, as 27 + 1 condições de ressonância podem 


ser expressas como 


hv = gua (22+ Ат) (9) 


onde А é a constante de desdobramento hiperfina. 

Quando há vários núcleos magnéticos presentes, a estrutura hiperfina é o resulta- 
do de todas as possíveis combinações das orientações de spin nuclear. Como ilustra- 
ção, o espectro de RPE do radica: SiH, consiste em quatro linhas com uma intensida- 
de e padrão 1:3:3:1. Esse padrão deve-se ao acoplamento do spin eletrônico aos três 
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prótons (/ = 1). como mostrado na Figura 13.17. Um desdobramento posterior ocorre 
em 4,7% dos radicais que possuem um núcleo #81 (1 = +): as quatro linhas são desdo- 
bradas em dubletes por esta interação. 

O tamanho da constante de desdobramento hiperfina depende da probabilidade de 
o elétron desemparelhado ser encontrado próximo ao núcleo magnético responsável 
pelo desdobramento. Deste modo, a medida de A fornece um meio de mapear a função 
de onda do orbital molecular ocupado pelo elétron desemparelhado. Em particular, a 
observação da estrutura hiperfina devido aos núcleos nos ligantes mostra que o elétron 
desemparelhado está deslocalizado do metal aos ligantes. O valor de Арага a intera- 
ção com o núcleo ligante ou com o núcleo metálico é uma indicação muito boa da ex- 
tensão para qual os elétrons têm migrado do átomo metálico central para os ligantes da 
vizinhança. Por exemplo, para um complexo de Cu(II) o desdobramento hiperfino do 
núcleo de Cu varia como segue: 


Ligante F- Н.О о” S 
A/mT 9,8 9,8 8,5 6,9 


Esses valores mostram que, à medida que a energia dos orbitais do ligante aproxima- 
se da do metal, o orbital ocupado pelo elétron desemparelhado torna-se mais seme- 
lhante ao ligante е interage mais fracamente com o núcleo metálico. 

Um estudo clássico da deslocalização de elétrons nos ligantes é o trabalho sobre 
bis(salicilaldeído-imina)cobre(IN) com “Си (8). Há quatro regiões principais de ab- 
sorção no espectro de RPE do complexo, e cada uma é desdobrada em 11 linhas (Fi- 
gura 13.18). À substituição de átomos de Н do grupo NH pelo deutério (para o qual 
] = 1) não altera o espectro. Entretanto, a substituição do H do grupo CH vizinho pe- 
los grupos CH, (o spin de CC éT= 0) resulta no colapso de cada um dos quatro grupos 
em linhas com somente cinco componentes. As linhas hiperfinas originais 4x 11 = 44 
corresponde ao acoplamento com “Cu (I= 2), para dar quatro linhas de intensidades 
iguais) e então com dois núcleos de PN equivalentes (1-1, juntamente dando cinco li- 
nhas) e com dois prótons equivalentes (juntamente dando três linhas). O fato de so- 
mente 11 linhas serem vistas enquanto que essa análise requer 5 x 3 = 15 é uma con- 
sequência da sobreposição parcial das linhas. Quando о acoplamento do próton é re- 
- movido pela substituição com grupos СН, somente-as cinco linhas do desdobramento 
de “М sobrevivem. Os resultados indicam que a deslocalização de elétron é importan- 
te para о H do C—H mas não tanto para оН do N—H. 


А estrutura hiperfina no espectro de RPE de um complexo pode indicar a extensão da des- 
localização dos elétrons desemparelhados nos ligantes com núcleo magnético. 


Ligação e espectro dos compostos com ligação M—M 


Nesta seção, discutimos os orbitais moleculares de alguns complexos que encontrare- 
mos novamente nos últimos capítulos, particularmente quando discutirmos os com- 
postos organometálicos do bloco d (Capítulo 16) e catálise (Capítulo 17). Em particu- 
lar, tratamos aqui de complexos com menor simetria do que aqueles considerados no 
Capítulo 7. Mostraremos que uma técnica muito útil para construir orbitais molecula- 
res de moléculas complicadas é construí-los a partir dos orbitais de valência das subu- 
nidades. A técnica é especialmente útil para compostos contendo ligações metal-metal 
e que pode ser considerada composta de duas ou mais subunidades de ML,. 


13.10 O fragmento ML, 


Nosso objetivo aqui é deduzir os orbitais moleculares para uma estrutura ML, quadra- 
da piramidal a partir dos OM do diagrama de orbital molecular octaédrico. Uma vez 


* АН. Maki e B.R. McGarvey, Electron spin resonance in transition metal chelates, ІІ. Соррег(і!) bis-salical- 
denyde-imine. J. Chem. Phys. 29, 35 (1958). 
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Figura 13.17 Análise da estrutura hiperfi- 
na do espectro de EPR do radical silila, SiH,. 
À origem das linhas está descrita no texto. 
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Figura 13.18 Espectro de EPR de со- 
bre(il)bis(salicilaldeido-imina) diluído 1:200 
com o quélato de níquel(II) isomórto. O cobre 
é cobre 63 isotopicamente puro. А absorção 
forte no campo aplicado (na esquerda) é um 
marcador radical (DPPH) usado para cali- 
brar o espectro. Como é comum em EPR, o 
espectro é exibido como a primeira derivada 
da absorção em função do campo aplicado, 
assim cada linha possui uma forma igual da- 
quela da absorção forte do DPPH. 
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Figura 13.19 Um diagrama de correlação 
de orbital para a conversão de um complexo 
octaédrico ML, em um fragmento ML,. So- 
mente os orbitais de fronteira são mostrados. 
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Figura 13.20 Diagrama de correlação para 
os orbitais d de metais em um fragmento ML, 
à medida que os ligantes basais se afastam 
do metal е o ângulo ф aumenta de 90º para 
120º. As setas indicam a localização de (a) 
oxihemglobina a de spin baixo, (b) [Ni 
(СМ) a? de spin baixo е (с) complexi ma- 
crocíclico tetradentado de cobre (1) com um 
ligante axial CO. 


estabelecidos os orbitais do fragmento ML, com simetria C,,, podemos interpretar al- 
guns aspectos do espectro de complexos С, e Dp Também seremos capazes de usar os 
orbitais do fragmento para construir um diagrama de orbital de um complexo М.Г. bi- 
nuclear ligado por metal-metal. 


(a) Orbitais moleculares ML, 


O HOMO e LUMO de um complexo octaédrico ML, são mostrados na esquerda da Fi- 
gura 13.19. Suponha que removemos um ligante do eixo z para dar ML,. À mudança 
principal ocorre ao orbital а.з, que se torna a, em C,, e cai agudamente em energia à 
medida que perde seu caráter antiligante para o ligante que está saindo (9). Alem dis- 
so, como a simetria de d.» muda de e, em O, e torna-se а, em C,,, pode misturar com s 
ер. que também são a, em Cay- Deste modo podemos esperar que o orbital híbrido re- 
sultante tenha uma amplitude grande na posição de coordenação vazia, que o torna um 
orbital ideal para atuar como receptor б para um novo ligante doador. 

Em С,, os três orbitais г,, são desdobrados em um par duplamente degenerado (d.,. d,.) 
e um orbital b, (аху). O desdobramento entre e е b, é menor do que entre do e 4,22 
porque os três orbitais são menos diretamente afetados pelo ligante que está sendo re- 
movido. Entretanto. se os orbitais d., e d, estão envolvidos na ligação л com о ligante 
que está saindo pode haver um efeito adicional. Então, se o ligante é um doador x (co- 
mo СГ), então o efeito antiligante será reduzido e o novo par e reencontrará abaixo do 
orbital b, (como mostramos na Figura 13.19). Por outro lado, se o ligante que está 
saindo é um receptor x (como CO), sua remoção conduzirá a um aumento na energia 
dos orbitais e acima do orbital b,. 


O orbital а. em um complexo ML, decresce em energia à medida que um dos ligantes é re- 
movido e hibridiza com os orbitais s e p do metal. 


(b) Complexos quadrado-piramidais 
Um complexo pentacoordenado-piramidais pode ter seu átomo central M acima do 
plano definido pelos quatro ligantes basais. 

A Figura 13.20 mostra um exemplo das variações de energia do HOMO e LUMO 
à medida que о átomo metálico é movido acima do plano basal е o ângulo simboliza- 
do por 6 aumenta de 90º para 120°. Esse aumento no ângulo reduz a sobreposição dos 
ligantes com os orbitais 2: е 2,2 „> e o caráter antiligante resultante é reduzido. Ao mes- 
mo tempo, a sobreposição 6 com os orbitais d., e d, aumenta e eles se tornam mais an- 
tiligantes. 

A Figura 13.20 pode ser usada para correlacionar as estruturas dos complexos 
quadrado-piramidais com sua contagem de elétrons. Esperar-se-ia que um complexo 
Ф de spin baixo tivesse 6 próximo a 90º porque а.е а,., que estão preenchidos, au- 
mentassem em energia à medida que ф aumenta de 90”. Em contraste, uma pirámide Ф 
spin baixo teria é maior do que 90º, então 42 (que agora está ocupado) é estabilizado. 
Em defesa dessa conclusão, о sistema oxihemoglobina Ф possui ф = 90º enquanto que 
o complexo dé [Ni(CN).J5 possui 6 = 101º. 


Os quatro átomos basais de um complexo pentacoordenado curvam sempre do ligante ax- 
ial à medida que a contagem de elétron d no metal central muda de seis a oito. 


13.11 Complexos binucleares 


Na Seção 9.9, vimos que é possível sintetizar compostos ligados por metal-metal 
quando a ordem de ligação metal-metal varia de 1 a 4. Em muitos casos, esses comple- 
xos bi-nucleares podem ser considerados formados da união de duas unidades ML,. 
Conceitualmente não muito distante desses complexos estão as espécies nas quais dois 
átomos metálicos estão em estados de oxidação diferentes, em alguns casos isolados 
um do outro por um ligante unido por ponte. 
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(a) Ligação múltipla metal-metal 

A difração de raios X mostra que [Re,Cl,]” tem a estrutura mostrada em (10). A carac- 
terística notável é o arranjo eclipsado das duas séries de ligantes Cl equatoriais ao in- 
vés da conformação confusa que minimizaria repulsões de van der Waals entre as duas 
séries de ligantes. À configuração eclipsada é atribuída à interação confacial dos orbi- 
tais 4 em cada um dos dois átomos de Re. A distância de ligação curta Ке--Ке de so- 
mente 2,24 À pode também ser determinada devido à presença de ligações 6 entre os 
dois átomos (ver Figura 9.20). 

Uma outra linha de evidência para a presença de uma ligação б é provida pela 
transição eletrônica а 15.000 cm”! no IV próximo, que mostra uma estrutura vibracio- 
nal extensa com um espaçamento médio de 351 cm” (Figura 13.21). A estrutura tem 
sido atribuída à transição 8% <- 8.7 О desdobramento vibracional é quase idêntico ao 
número de onda do estiramento Ке--Ке determinado pela espectroscopia Raman, que 
confirma que a banda de absorção deve-se à região metal-metal do complexo. O núme- 
ro de onda do estiramento é de fato muito maior do que o observado para Ке,СО,, 
(125 cm”), que só tem uma única ligação Re—Re (11). 

Estudos espectroscópicos e estruturais indicam a presença de ита ligação quádrupla rê- 


2- 


nio-rênio em [Re,Cl,] 


(b) Complexos de valência mista 
Um outro tipo de complexo binuclear com propriedades espectroscópicas interessan- 
tes é um complexo de valência mista com átomos metálicos idênticos em estados de 
oxidação diferentes. Um dos primeiros e mais importantes exemplos é o íon de 
“Creutz-Taube”. (NH;),Ru-pyz-Ru(NH;);)* (12), onde pyz é um ligante de ponte pi- 
razina. O questionamento que essa fórmula possui é se os dois átomos de Ru são um 
Ки(П) localizado e um Ка(Ш) localizado ou se os elétrons são suficientemente deslo- 
calizados para dar dois átomos de Ru equivalentes em um estado de oxidação +2,5. O 
problema pode ser expresso (mas não resolvido) escrevendo-se a função de onda y” 
para Ки(П)-Ки(Ш) e uma outra função de onda y” para Ки(Ш)-Ки(П) e expressando- 
se o estado fundamental global pela função de onda y = сау c” yw”. Os valores de 
c'=0 ou с”= 0 correspondem à localização completa e [c = [c” corresponde à deslo- 
calização completa. 

A classificação de compostos de valência mista que reflete as diferenças na força 
da interação foi proposta por M.B. Robin e Peter Day: 


Classe I: Elétrons completamente localizados 
Classe П: Intermediário 
Classe ПІ: Elétrons completamente deslocalizados 


NH, 7 15+ 
HN ~ Lo 86 E 
4 TN NH 
H¿N | cep N— pu ou A 
МН; "ІМ | 3 
NH, 
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% С.р. Cowman е Н.В. Gray, J. Am. Chem. Soc. 95, 8177 (1973). Provavelmente essa é a única transição 
espectroscópica que foi caracterizada em um romance. (The delta star, Joseph Wambaugh), Bantam Books, 


New York, 1974). 
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Figura 13.21 Espectro de absorção polari- 
zado no visível de um monocrista! de 
[(C.H5).NLiRe>Cij. (C.D. Cowman e Н.В. 
Gray, J. Am. Chem. Soc. 95, 8177 (1973).) 
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Tabela 13.6 А classificação de Robin e de Day das bandas de transição de intervalência (ТІ) 


Classe І 


Me M muito diferentes, 


campos ligantes diferentes, etc. 


Orbital “localizado” 


Bandas ТІ de energia elevada 


Espectros eletrônicos dos íons 
constituintes observados 


Isolante t 


Propriedades magnéticas 
de complexo observadas 


Classe Il 


M e M' em ambientes similares, 


Classe Ill 


M e M'não distintos 


mas náo equivalentes 


Orbital distinto, mas 


Orbital deslocalizado 


náo totalmente localizado 


Tino visível ou IV próximo 


Espectros eletrônicos dos íons 
constituintes observados, mas modificados 


Semicondutor 


Observadas as propriedades magnéticas do complexo 
isolado, exceto a baixa temperatura 


Bandas no visível ou IV próximo 


Espectros eletrônicos dos íons 
constituintes indistintos 


ША: normalmente é isolante 
HIB: normalmente é condutor metálico 


ША: propriedades magnéticas do 
complexo isolado são observadas 
INB: ferromagnético ou paramagnético 


A Classe ІП é subdividida em ША para pares ou agregados de metais e ПІВ para sóli- 
dos indefinidamente deslocalizados. À classificação está resumida na Tabela 13.6. 

A Classe I inclui um número grande de óxidos metálicos e de sulfetos que pare- 
cem curiosos do ponto de vista de números de oxidação. Por exemplo, o estado de oxi- 
dação aparente do chumbo em Pb,O, pode ser considerado uma mistura dos dois esta- 
dos de oxidação comum Pb(TV) e Pb(II). Como esboçado na Tabela 13.6, compostos 
nessa classe contêm íons metálicos em campos ligantes de simetria e força diferentes, 
e há evidência estrutural definida para estados de oxidação localizados (corresponden- 
te a [с > |с”, ou vice-versa). Propriedades espectroscópicas e magnéticas próximas 
a temperatura ambiente são características do ambiente de coordenação dos íons indi- 
viduais. 


A Classe Ш inclui casos em que a formação de ligações metal-metal conduz à des- ` 
2 „|2 : 213 : 
“= |с"). O condutor metálico Ag,F, de cor bronze, por exem- 


localização de carga (|с” 
plo, contém lâminas de átomos de Ag ligados por metal-metal suportando uma carga 
positiva, e é um membro da Classe ШВ. Em contraste, Ta,Cl,; contém cátions agrega- 
dos de fórmula [Ta,C1,.]* contendo seis átomos de Ta equivalentes. Agregados discre- 
tos dessa espécie pertencem à Classe ША. O sólido é um isolante elétrico e não pos- 
sui uma aparência metálica. 

A Classe II inclui os compostos para os quais as transições de intervaléncia são 
observadas, nas quais um elétron é excitado da camada de valência de um átomo pa- 
ra a camada de valência de outro átomo. Então, eles correspondem às transições de 
transferência de carga metal a metal. Como é o caso no íon de Creutz-Taube, as tran- 
sições de intervalência são fortes se houver um ligante de ponte apropriado entre os 
dois centros. Se os íons metálicos não compartilham um ligante de ponte, a transição 
pode ser muito fraca para ser observada. O exemplo clássico desse tipo de composto 
é o corante azul da Prússia. Sua estrutura é uma rede cúbica com Fe™ coordenados 
octaedricamente pelo átomo de С dos ligantes СМ e Ее” octaedricamente coordena- 
do pelo átomo de N do ligante. O cianeto ligado por ponte fornece o canal para a tran- 
sição de intervalência forte e a cor azul resultante. As propriedades magnéticas de 
compostos da Classe П à temperatura ambiente dão pouca indicação das diferenças 
dos complexos localizados, mas interações magnéticas entre os sítios tornam-se evi- 


dente a temperaturas baixas. 
~ Compostos de estado de oxidação mistos são classificados como Classe 1, com espectro 
distinto para íons metálicos diferentes, Classe II, que tem íons metálicos de energias simi- 
lares e são altamente coloridos, e Classe 11, que tem ligação metal-metal completamente 
deslocalizada. 


n 
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Leitura complementar 


A. В.Р. Lever, Inorganic electronic spectroscopy. Elsevier, Amster- 
dam (1984). Um tratamento amplo, razoavelmente atualizado com 
uma coleção boa de dados. 


D. W. Smith, Ligand field theory and spectra. In Encyclopedia ofinor- 
ganic chemistry (ed. R.B. King), Vol. 4, pp. 1965-82. Wiley, New York 
(1994). 


Т.А. Albright, J. K. Burdett; М. H. Whangbo, Orbital interactions in 
chemistry. Wiley, New York (1985). Uma fonte boa para o tratamento 
de construção de orbitais moleculares pela combinação de fragmentos. 


Exercícios 


13.1 Escreva os símbolos do termo de Russel-Saunders para os esta- 
dos com os números quânticos de momento angular (L, 5): (a) (0, 3), 
(Ы) (3, 2), (с) (2, 4), (9) (1, 1). 


13.2 Identifique o termo fundamental de cada série de termos: (a) 'G, 
ЗЕ 2р, 1р; (b) °H, PD, 11, 'С; (с) ÍS, *G. PL 


13.3 Dé os termos de Russel-Saunders das configurações: (a) 45, (b) 
3p”. Identifique o termo fundamental. 


13.4 Identifique um átomo ou um íon correspondente à configuração 
Зр? e 44°. Quais são os termos fundamentais para cada um? 


13.5 Identifique os termos fundamentais das espécies na fase gasosa 
В“, Na, Ti” e Ag”. 


13.6 О íon livre V** na fase gasosa tem um termo fundamental ?Р. Os 
termos 'D e °P encontram-se respectivamente em 10.642 cm”! e 12.920 
cem”! acima dele. As energias dos termos são dadas em termos dos pa- 
rámetros de Racah como ЕСЕ) = А – 8В, ECP) = A + 7B, ECD) = 
A -3B + 2C. Calcule os valores de B e de С para V”, 


13.7 Escreva as configurações do orbital d e use os diagramas de Ta- 
nabe-Sugano (Apêndice 5) para identificar o termo fundamental de (a) 
[Rh(NH;, |” spin baixo, (b) [TI(OH;)J”, (с) [Fe(OH,)s]” spin alto. 


13.8 Usando os diagramas de Tanabe-Sugano no Apêndice 5, estime 
A, € В para (a) INi(OH)]” (absorções em 8.500, 15.400, e 26.000 
cm") e (b) [NICNH,),)” (absorções em 10.750, 17.500 e 28.200 сіп). 


13.9 Se um complexo de Fe(II) octaédrico possui uma susceptibili- 
dade magnética grande, qual é o símbolo do estado fundamental de 
acordo com o diagrama de Tanabe-Sugano? Qual é a descrição dos es- 
tados envolvidos na transição eletrônica permitido por spin? 


13.10 O espectro de [Co(NH,),]* tem uma banda fraca no vermelho 
e duas bandas de intensidade moderadas no visível ao IV próximo. Co- 
mo essas transições seriam atribuídas? 


13.11 Explique por que ЗЫ é incolor enquanto que [CoF,J' “é 
colorido, mas exibe somente uma banda única no visível. 


13.12. O parâmetro de Racah B é 460 em! em [Co(CN)J” e 615 
сп! ет [Co(NH Т”, Considere a natureza da ligação com os dois li- 
gantes e explique a diferença no efeito nefelauxético. 


1. Bersuker, Electronic structure and properties of transition metal 
complexes. Wiley Interscience, New York (1996). 


B. N. Figgis, In Comprehensive coordination chemistry (ed. G. Wil- 
kinson; R. D. Gillard; J. А McCleverty), Vol. 1, p. 213. Pergamon, Ox- 
ford (1987). 


T. J. Meyer, Excited state electron transfer. Prog. Inorg. Chem. 30, 
389 (1983). 


S. F. A. Kettle, Physical inorganic chemistry: a coordination ap- 
proach. Oxford University Press (1996). 


13.13 Um complexo de Со(Ш) aproximadamente “octaédrico” com 

ligantes amina e cloro dá duas bandas com £,„„ entre 60 e 80 L mo!” 
= è = E 

cm”, um pico fraco сот ғ, = 2 L mol” cm” e uma banda forte a 


energias superiores сот є, =2 х 10° L mol! em”, O que você suge- 
re para as origens dessas transições? 


13.14 O vidro de garrafa parece quase incolor quando observado 
através da parede da garrafa, mas verde quando observada do fundo, de 
forma que a luz tem um longo caminho através do vidro. А cor está as- 
sociada à presença de Ее” na matriz de silicato. Descreva as transições. 


13.15 Os íons de [Cr(OH,),J'" são verde-azulados pálidos, mas o fon 
cromato CrO,” é um amarelo intenso. Caracterize as origens das tran- 
sições e explique as intensidades relativas. 


13.16 Classifique o tipo de simetria do orbital d,2 em um complexo 
de simetria tetragonal C,,, como [CoCI(NH,),]* onde Cl está no eixo z. 
(a) Quais orbitais serão deslocados de sua posição no diagrama de or- 
bital molecular octaédrico pelas interações л com os pares solitários do 
ligante СГ? (b) Qual orbital se moverá porque o ligante СГ não é um 
doador © tão forte quanto NH,? (с) Esboce o diagrama de orbital mo- 
lecular qualitativo para o complexo С... 


13.17 Considere o diagrama de orbital molecular para um complexo 
tetraédrico (baseado na Figura 7.13) e a configuração do orbital d. 
Mostre que a cor púrpura dos fons МпО; não pode surgir de uma tran- 
sição do campo ligante. 


13.18 Dado que os números de onda das duas transições em MnO; 
são 18.500 cm” e 32.200 cm”, explique como estimar A, a partir de 
uma atribuição de duas transições de transferência de carga, embora А, 
não possa ser observado diretamente. 


13.19 O azul da Prússia foi um dos primeiros pigmentos.sintéticos. 
Ele tem a composição geral K[Fe,(CNJ,], onde cada Ғе(П) está rodea- 
do por seis ligantes cianeto coordenados pelo carbono que faz ponte 
com o Fe(III) ligado ао nitrogênio. Atribua as bandas de absorção in- 
tensas em 15000 е 25000 cm”. 


13.20 О estado de oxidação М(П) não é comum entre os lantanídeos, 
mas uma química de М(П) “normal” existe para Sm”, Eu” e Yb”. Es- 
creva as configurações de elétron f para essas espécies. Por compara- 
ção com a Tabela 13.1, identifique os termos fundamentais. 
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Problemas 


13.1 Considere o complexo ML, hexacoordenado trigonal prismáti- 
co com simetria D,,. Use a tabela de caracter D,, para dividir os orbi- 
tais 4 do átomo metálico em grupos com simetria definida, Assuma 
que os ligantes estão no mesmo ângulo relativo ao plano xy como em 
um complexo tetragonal. 


13.2 O espectro de absorção dos dois isômeros de [CoCL,(en),] são 
mostrados na Figura 13.22. Considerando a simetria elevada do 150- 
mero trans, sugira qual é cis e qual é trans. Supondo que essa atribui- 
ção seja correta, prediga o espectro DC do isômero A de cis-[Co- 
Cl.(en),]' por comparação com [Co(en),]* mostrado na Figura 13.22, 


ЕДІ molem’) 


450 


eXL molem’) 


П 1 J 
450 550 650 750 


Anm 


Figura 13.22 Espectro de absorção de dois isómeros de [CoCl,(en),]". 


13.6 Foi 


13.3 Ав espécies de vanádio(IV) que têm o grupo V=0 possuem es- E 


pectro muito diferente. Qual é a configuração de elétron d do У(ТУ)? O porque ar 


DER : 2 E : Dois diagr 
mais simétrico de tais complexos são o VOL, com simetria C,, com o Fi E 
. э 81502 З Ё A Pp igura 13.. 
átomo O no eixo 2. Quais são as simetrias dos cinco orbitais 4 nos com- 7 ai i 
Р 5 o orbital а 
plexos VOL;? Quantas bandas d- são esperadas no espectro desses ” | 
ӨТҮ р -1 nível do li; 
complexos”? Uma banda próxima a 24000 cm” nesses complexos mos- А к 
NA ХЫ 524 < ѕегіа таіѕ 
tra progressões vibracionais da vibração V=0, implicando um orbital МСО) 
que envolvem a ligação V=0, Qual transição 2-0 é uma candidata? E e + 
| utadieno, 
(ver C.J. Ballhausen e Н.В. Gray, Inorg. Chem. 1,111 (1962).) 
Snoeck, D 
13.4 А Figura 13.23 mostra o espectro de EPR do ânion produzido Comente о 


pela redução do íon de tetrafenilporfirina de ferro quadrado planar da retrodo: 
[Fe(TPP)]", do [“Fe(TPP)] marcado, e do [Fe(TPP)] na presença de 
excesso de piridina. Avalie a forma do espectro observado. (G. S. Sri- 
vatsa; D.T. Sawyer: N.J. Boldt; D.F. Bocian, Inorg. Chem. 24, 2123 


(1985).) | 


ЁёҒе(ТРР)Г 


-2,28 
_ q=1,93 


012,28 
PFe(TPP) 


Figura 13.2 
TCML para 
cáo á enerc 


— 
gı=2,19 07mT 


[#Ее(ТРР)Г+М 


Campo magnético 


ы Гы 
1,25mT 


Figura 13.23 Espectro de EPR do ânion produzido pela redução do 
ferro tetrafenilporfinina [Fe(TPP)] quadrado planar, de |?Ее(ТРР)Г 
marcado e de |Ғе(ТРР)Г na presença de excesso de piridina. 


13.5 О composto Ph,Sn-Re(CO),(t-butDAB) 

(r-butDAB = R—N=CH—CH==N—R onde R é um grupo /-Бші- 
la) possui um banda TCML metal-ligante diimina como a transição 
de energia mais baixa em seu espectro. A irradiação dessa banda ori- 
gina um radical-Re(CO),(t-butDAB) como produto produto fotoquí- 
mico. O espectro de EPR mostra desdobramento hiperfino extensivo 
pelo “N e 'H. O radical é atribuído como complexo do ánion radical 
ПАВ com Ке(1). Explique o argumento (ver D.J. Stufkens, Coord. 
Chem. Ver. 104, 39 (1990)). 
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paj observado que as bandas TCML podem ser reconhecidas 
energia é uma função sensível da polaridade do solvente 


ше estado excitado é mais polar do que o estado fundamental). 
disscamas de orbital molecular simplificado são mostrados па 
ra АСА. Em (a) é um caso com um nível л ligante maior do que 
лар do metal. Em (b) é um caso em que o orbital а do metal e o 
do jigante têm a mesma energia. Quais das duas bandas TCML 
mais sensível ao solvente? Esses dois casos são realizados por 
“Op iphen)] e [W(CO),(¡Pr-DAB)], onde DAB = 1,4-diazo-1,3- 
Heno, respectivamente (ver Р.С. Servas, Н.К. van Dijk. T.L. 
ск, DJ. Stufkens, е A. Oskam, [norg. Chem. 24, 4494 (1985). 
ente o caráter de TC da transição como uma função da extensão 


troduacío pelo metal. 


(a) М.О 
LUMO 


Ligante x” 


(0) M.O.s 
LUMO 


Metal d 


Ligante л* 


“жж 


та 13.24 Representação dos orbitais envolvidos nas transições 
} para casos em que a energia do orbital л“ ligante varia em rela- 
i energia do orbital а do metal. Ver Problema 13.7. 


13.7 A Figura 13.25 mostra um esquema simplificado para а intera- 
ção de um fragmento М(СО); com М(СО), біру). A ligação M—M 
está simplificada à interação do orbital d, de M e de M'. O espectro de 
[(CO);ReRe(CO);(phen)] tem uma banda forte no visível (em 18.940 
cm”) e uma segunda de intensidade similar no ultravioleta próximo 
(em 28570 cm”). Proponha atribuições (ver D.J. Stufkens. Coord. 
Chem. Ver. 104, 39 (1990). 


M(CO)a(bipy) Complexo M(CO); 


Figura 13.25 Diagrama de OM simplificado para um complexo com 
uma ligação M—M a partir da combinação de um fragmento M(CO), 
com um fragmento contendo um ligante receptor x, M'(CO),(bipy). Ver 
Problema 13.7. 


13.8 Ргеуе)а o número de linhas no espectro de EPR de bis(ben- 
zeno)-vanádio(0) dado que a abundância do isótopo “vu = 1) é 
99,8%. Comente a interpretação do espectro dado em S.M. Mattar e 
С.А. ozin, J. Chem. Phys. 90, 1037 (1986). 
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Reações de substituição do ligante 


14.1 Padrões de reatividade 
14.2 Classificação de mecanismos 


Substituição em complexos quadrado-planares 


14.3 А nucleofilicidade do grupo de entrada 
14.4 А forma do complexo ativado 
14.5 O caminho de К, 


Substituição em complexos octaédricos 


14.6 Leis de velocidade e sua interpretação 
14.7 А ativação de complexos octaédricos 
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14.9  Hidrólise básica 

14.10 Reações de isomerização 


14.11 Envolvimento do ligante: migração de alquila 
e inserção de CO | 


Reações redox 


14.12 А classificação das reações redox 
14.13 A teoria de reações redox 
14.14 Adição oxidativa 


Reações fotoquímicas 


14.15 Reações imediatas e retardadas 
14.16 Reações de transferência de carga e d-d 


14.17 Transições em sistemas com ligação metal- 
metal 


Leitura complementar 
Exercícios 


«Problemas 


le reação de 
complexos de 
tais do | 
bloco а! 


No Capítulo 6, encontramos alguns dos fatores que influenciam 
as velocidades de transferência de elétron, e no Capítulo 7 en- 
contramos a distinção entre complexos lábeis e inertes. Desde 
então, muitos aspectos de reatividade foram interpretados em 
termos dos mecanismos de reação. Agora observamos com mais 
detalhes as evidências e as experiências que são usadas na aná- 
lise dos caminhos de reação, para então desenvolver um enten- 
dimento mais profundo dos mecanismos das reações dos com- 
plexos de metais d. Como o mecanismo raramente é conhecido 
definitiva e completamente, a natureza da evidência para um 
mecanismo sempre deve ser mantida em mente para reconhecer 
que outras possibilidades também possam ser consistentes com 
ele. Na primeira parte deste capítulo, descrevemos como os me- 
canismos de reação são classificados e diferenciamos entre as 
etapas pelas quais a reação ocorre e os detalhes da formação do 
complexo ativado. Então, esses conceitos são usados para des- 
crever os mecanismos normalmente aceitos para as reações de 
substituição e redox dos complexos. 


Vimos a importância central da interação entre equilíbrio e ciné- 
tica para determinar o resultado das reações inorgânicas. É útil 
entender os mecanismos das reações nos casos em que as consi- 
derações cinéticas são dominantes, e neste capítulo vemos como 
alcançar o entendimento mínimo parcial das reações dos com- 
plexos de metal d. A substituição de ligante e as reações redox 
serão as duas primeiras classes que analisaremos intimamente. 
Vamos perceber que há muitas ambigiiidades no entendimento 
detalhado dos mecanismos de reações inorgânicas. Entretanto, 
dados cinéticos, juntamente com a estereoquímica e outras evi- 
dências experimentais, fornecem indicações fortes dos mecanis- 
mos de muitas reações. 


Reações de substituição do ligante 


Uma reação de substituição do ligante é uma reação em que 
uma base de Lewis desloca outra de um ácido de Lewis: 


Y + MX ——> MY +X 


Essa classe de reações inclui as reações de formação de comple- 
xos, nas quais o grupo abandonador, a base X é uma molécula 
de solvente, e o grupo de entrada, a base Y, é outro ligante. Um 
exemplo é a substituição de um ligante água pelo СГ: 
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[Co(OH),]% + СГ —> [СоСКОН.),] + H,O 


А maioria das reações que consideramos neste capítulo ocorre em água, e não escre- 
veremos a frase explicitamente. 


14.1 Padrões de reatividade 


Vimos na Seção 7.7 que as constantes de equilíbrio de reações de deslocamento podem 
ser usadas para ordenar ligantes na ordem de sua força como bases de Lewis. Entretan- 
to, uma ordem diferente pode ser encontrada se as bases forem ordenadas de acordo 
com as velocidades nas quais deslocam um ligante do íon metálico central de um com- 
plexo. Desse modo, para considerações cinéticas substituímos o conceito de basicida- 
de pelo conceito cinético de nucleofilicidade (do grego “amante de núcleo”). Por nu- 
cleofilicidade queremos dizer a velocidade de ataque em um complexo por uma dada 
base de Lewis relativa à velocidade de ataque por uma base de referência. O desloca- 
mento do equilíbrio para considerações cinéticas é enfatizado referindo-se ao desloca- 
mento do ligante como substituição nucleofílica. 

Já vimos que as velocidades das reações de substituição compreendem um inter- 
valo muito amplo, e que há um padrão em seu comportamento (Seção 7.8). Por exem- 
plo, aquo-complexos de íons de metais dos Grupos 1; 2е 12, dos íons lantanídeos, e de 
alguns dos íons de metal 3d, particularmente aqueles em estados de oxidação baixos, 
possuem meia vida tão curta da ordem de nanossegundos. Ao contrário, a meia vida 
corresponde a longos anos para complexos dos metais 4 pesados em estados de oxida- 
ção elevados, tais como os de Т(Ш) ou de РТУ). Meia vida intermediária também é 
observada. Dois exemplos são [Ni(OH.),J”, que tem uma meia vida da ordem de mi- 
lisegundos, e [Co(NH,),(OH,)]”*, em que а água sobrevive por vários minutos como li- 
gante antes que seja deslocada por uma base mais forte. A Tabela 14.1 apresenta a es- 
cala de tempo das reações em perspectiva. 

Outros ligantes além dos grupos de entrada e abandogadores podem apresentar 
um papel significativo no controle da velocidade de reação. Um ligante espectador é 
um ligante que está presente no.complexo, mas não é substituído na reação. Ele é ob- 
servado para complexos quadrado-planares em que os melhores nucleófilos são bons 
aceleradores de reação se eles ocupam uma posição trans (Т) como um.ligante espec- 
tador. Então X, Y e Т têm papéis relacionados, e conhecer a forma que um ligante afe- 
ta a velocidade quando ele é normalmente Y permite-nos prever como ele afeta a velo- 
cidade quando for X ou T. 


A nucleofilicidade de um grupo de entrada é uma medida de sua velocidade relativa de ata- 
que a um complexo em uma reação de substituição nucleofílica. 


Tabela 14.1 Escalas de tempo representativas de processos químicos e físicos 


Escala de tempo* Processo Exemplo 


1075 Troca de ligante · [Cr(OH;)]™” — H,O (ca. 10° s) 
(complexo inerte) . 

605 Troca de ligante (он, %- Н,О (50 s) 
(complexo inerte) 

1ms Troca de ligante [Pt(OH,),1% — H,O (0,4 ms) 
(complexo lábil) a 

1ps Transferência de carga por (HAN) Ru" -N O N-RU" (NH); 


intervalência 


(0,5 us) 
[М(ОН,ьру] (1 ns) 


1ns Troca de ligante 
(complexo lábil) 
10 ps Associação de ligante Cr(CO), + THF 
1р5 Tempo de rotação em líquido CH,¿CN (10 ps) 
1fs Vibragáo molecular Estiramento Sn—CI (300 fs) 


ПШ 
* Tempo aproximado à temperatura ambiente. 
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14.2 Classificação de mecanismos 


O mecanismo de uma reação é a segiiência de etapas elementares pela qual a reação 
ocorre. Uma vez que o mecanismo foi desvendado, a atenção se volta aos detalhes do 


processo de ativação da etapa determinante de velocidade." Em alguns casos o meca- 


nismo global não está totalmente resolvido, e a única informação disponível é a etapa 
determinante da velocidade. 


(a) Associação, dissociação e intercâmbio 

O primeiro estágio na análise cinética de uma reação é estudar como sua velocidade 
muda à medida que as concentrações dos reagentes são variadas. Esse tipo de investi- 
gação conduz à identificação de leis de velocidade, as equações diferenciais que go- 
vernam a velocidade de mudança das concentrações de reagentes e de produtos. Por 
exemplo, a observação que a velocidade de formação de [Ni(OH.).(NH)]” a partir de 
[Ni(OH,),]%* é proporcional à concentração de NH, e [N(OH JJ implica que a rea- 
ção é de primeira ordem em cada um desses dois reagentes, e que a lei de velocidade 
global é” 


velocidade = КІМҚОНУ ЗЫН, . (1) 


Em esquemas simples de reação, a etapa elementar mais lenta da reação domina a ve- 
locidade de reação global e a lei de velocidade global, e é chamada de etapa determi- 
nante da velocidade. Entretanto, em geral, todas as etapas na reação contribuem para 
a lei de velocidade e afeta sua velocidade. Deste modo, juntamente com os estudos es- 
tereoquímicos e rastreadores de isótopos, a determinação da lei de velocidade é a rota 
para a elucidação do mecanismo da reação. 

Três classes principais de mecanismos de reação foram identificadas. Um meca- 
nismo dissociativo, simbolizado por D, é uma segiiência de reação em que um inter- 
mediário de número de coordenação reduzido é formado pela saída do grupo abando- 
nador: 


МІ,Х---ЭМІ,%Х seguidopor ML, +Y ML, —>Y 


“ Aqui ML, (o átomo de metal е quaisquer ligantes espectadores) é um intermediário 


verdadeiro que pode, em princípio, ser isolado. Por exemplo, foi proposto que a subs- 
tituição de hexacarboniltungstênio (um complexo de 18 elétrons, 4°) pela fosfina ocor- 
re pela dissociação de CO do complexo 


WCO), —=W(CO), + CO 
seguido pela coordenação da fosfina: 


W(CO); + PPh, ——>W(CO).PPh, 


Sob as condições em que essa reação é normalmente executada no laboratório, o inter- 
mediário W(CO), é capturado rapidamente por um solvente éter, como tetrahidrofura- 
no, para formar [W(CO).(thf)]. Aquele complexo em curso é convertido para o produ- 
to fosfina, presumivelmente por um segundo processo dissociativo. O perfil de reação 
generalizada é mostrado na Figura 14.12. 

Um mecanismo associativo, simbolizado por А, envolve uma etapa em que um 
intermediário é formado com um número de coordenação mais elevado do que o com- 
plexo original (Figura 14.1c): 


МІ,Х-Ү---МІ,ХҮ seguidopor ML XY ——>ML, Y +X 


* O último é algumas vezes chamado de “mecanismo íntimo” da reação. 
Nas equações de velocidade, omitimos os colchetes que fazem parte da fórmula quimica do complexo; 05 
colchetes que constam na equação denotam concentração molar. 


XM =Y 


Coordenada de reação 


XEM Y 


XM — Y 


Coordenada de reação 


XM — Y 


Coordenada de reacáo 


Figura 14.1 Perfis de reações para os me- 
canismos (a) dissociativo D, (b) intercámbio, 
e (c) associativo A. Um intermediário verda- 
deiro existe em (a) e (c), mas náo em (b). 
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Mais uma vez, o intermediário ML, XY pode, em princípio. ser isolado. Esse mecanis- 
mo é observado em muitas reações de complexos 4” quadrado-planares de РИП). 
Ра) e Ir(l). Um exemplo específico é o intercâmbio de HCNT com os ligantes no 
complexo quadrado-planar [Ni(CN),]7. A primeira etapa é a coordenação de um ligan- 
te ao complexo 


[NI(CN) + “CNT ——> [NCN) (CN) 
Subseqiientemente, um ligante é descartado: 


INKCN) (CN) ——> [Ni(CNRC CN)] + CNT 


A radioatividade do carbono 14 fornece um meio de monitorar essa reação. O interme- 
diário [NI(CN),]” foi detéctado e isolado. 

As velocidades das reações de substituição associativa de complexos quadrado- 
planares de РІШ), Ра(1) e Ir(l) encontram-se na ordem 


Ү H,O<CI <T <H <РЕ,<СОСМ 


Bons grupos de entrada (nucleófilos bons) normalmente são grupos abandonadores 
pobres (inertes). Deste modo, para resumir a dependência da velocidade com o grupo 


de saída invertemos:. 


X:  CN,CO<PR,<H <Г<СГ<н,0 


Um mecanismo de intercâmbio, simbolizado por 7 (Figura 14.10), ocorre em uma 
etapa: 


MLX+Y ЭХ: ML, + Y —>ML, Y +X 


Os grupos abandonadores e de entradas sáo trocados em uma etapa simples, forman- 
do um complexo ativado mas náo um intermediário verdadeiro. O mecanismo de in- 
tercámbio é comum para muitas reações dos complexos hexacoordenados. 

A diferença entre os mecanismos А e Т depende de se o intermediário persiste o su- 
ficiente para ser detectável. Um tipo de evidência é o isolamento de um intermediário 
em outra reação relacionada ou sob condições diferentes. Se um argumento por extra- 
polação para as condições de reação reais sugerir que um intermediário de vida mode- 
radamente longa pode existir durante a reação em questão, então o caminho A é indi-" 
cado. Por exemplo, a síntese do primeiro complexo trigonal bipiramidal de РІ), 
[Pi(SnCL),]”, indica que um complexo penta coordenado de platina pode ser plausí- 
vel em reações de substituição de complexos quadrado-planares de amina de Р(П). Si- 
milarmente, o fato de que [Ni(CN),]” é observado espectroscopicamente em solução, 
e que foi isolado no estado cristalino, Ғотесе suporte para a idéia de que está envolvi- 
do quando CN” é trocado no íon quadrado-planar tetracianoniquelato(T]). 

Uma segunda indicação da persistência de um intermediário é a observação de 
uma mudança estereoquímica, que implica que o intermediário tem tempo de vida su- 
ficiente para sofrer rearranjo. A isomerização cis a trans é observada nas reações de 
substituição de certos complexos quadrado-planares de РІП) fosfina, que está em con- 
traste à retenção de configuração normalmente observada. Essa diferença implica que 
a pirâmide-trigonal vive o suficiente para sofrer uma troca entre as posições do ligan- 
te axial e equatorial. 

A detecção espectroscópica direta do intermediário, e consequentemente uma in- 
dicação do mecanismo А ao invés de 1, pode ser possível se uma quantidade suficien- 
te se acumula. Entretanto, tal evidência direta requer um intermediário incomum está- 
vel com características espectroscópicas favoráveis, que ainda não foi obtido para 
complexos de Pt(M). 

O mecanismo de uma reação de substituição nucleofílica é a segiiência de etapas elemen- 

tares pela qual a reação ocorre. Ele é classificado como associativo, dissociativo, ou de in- 

tercâmbio. Um mecanismo associativo é distinto de um mecanismo de intercâmbio, de- 
monstrando que o intermediário possui uma vida relativamente longa. Nucleófilos bons 
normalmente são grupos abandonadores inertes. 


A era ar per eme 


A 


+ 
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(b) A etapa determinante de velocidade 


Agora consideramos a etapa determinante da velocidade de uma reação e os detalhes da 
sua formação. A etapa é chamada associativa e simbolizada por a se sua velocidade de- 
pender fortemente da identidade do grupo de entrada. Exemplos são encontrados entre 
reações dos complexos а" quadrado-planares de Р((11), Pd(II) е Аа(Ш), incluindo” 


[PtCl(dien)]* + Г ——> [PtI(dien)]* + СГ 


Por exemplo, descobrimos que a substituição de I` por Br diminui a constante de 
velocidade por uma ordem de grandeza. Observações experimentais das reações de 
substituição de complexos quadrado-planares suportam a idéia de que a etapa determi- 
nante de velocidade é associativa. 

A dependência forte em Y de uma etapa determinante de velocidade indica que o 
complexo ativado deve envolver uma ligação significativa Y. Uma reação com um me- 
canismo associativo (A) será associativamente ativada com (a) se a fixação de Y ao rea- 
gente inicial ML, X é a etapa determinante de velocidade. Uma reação com um meca- 
nismo dissociativo (D) é associativamente ativada (a) se a fixação de Y ao intermediá- 
rio ML, é a etapa determinante de velocidade. Um mecanismo de intercâmbio (7) é as- 
sociativamente ativado se a velocidade de formação do complexo ativado depender da 
velocidade na qual se forma uma ligação nova Y ··· М. 

A etapa determinante da velocidade é chamada de dissociativa e simbolizada por 
d se sua velocidade é em grande parte independente da identidade de Y. Essa categoria 
inclui alguns dos exemplos clássicos de substituição de ligante em complexos octaé- 
dricos de metal d, incluindo 


(м(он, 2” + NH, ——> [Ni(OH)s(NH)]* + H,O 


Sabe-se que a substituição de NH, por piridina nessa reação praticamente muda a ve- 
locidade da reação. 

A dependência fraca de Y de um processo ativado dissociativamente indica que a 
velocidade de formação do complexo ativado é determinada em grande parte pela ve- 
locidade na qual a ligação ao grupo abandonador X se rompe. Uma reação com um 
mecanismo associativo (A) será dissociativamente ativado (d) desde que a perda de X 
do intermediário YML,X é a etapa determinante de velocidade, Uma reação com um 
mecanismo dissociativo (D) é dissociativamente ativado (d) se a perda inicial de X do 
reagente ML, X é a etapa determinante de velocidade. Um mecanismo de intercâmbio 


` (Г) é dissociativamente ativado se a velocidade de formação do complexo ativado de- 
. pende da velocidade na qual a ligação M + X se rompe. 


A velocidade da etapa determinante é classificada como associativa ou dissociativa de 
acordo com a dependência de sua velocidade com a identidade do grupo de entrada. 


Substituição em complexos quadrado-planares 


A elucidação do mecanismo da substituição de complexos quadrado-planares freqiien- 
temente é complicada pela ocorrência de caminhos alternativos. Por exemplo, se a rea- 
ção da forma 


[PtCl(dien)]” -Г---ір (шеп) + СГ 


é de primeira ordem em relação ao complexo е independente da concentração de Г, 
então a velocidade de reação será igual a k,[PICI(dien)”]. Entretanto, se há um cami- 
nho em que a lei de velocidade é de segunda ordem total, primeira ordem em relagáo 
ao complexo, e primeira ordem no grupo de entrada, entáo a velocidade seria dada por 
k,[PtCl(dien)"][17]. Se ambos os caminhos de reação ocorrem a velocidades compará- 
veis, a lei de velocidade teria a forma 


velocidade = (k; + k,[I DIPtCl(dien)] (2) 


42%%%6899906өө04046а6өөөеееееөеееө еее 60еөеееееееегеееее 


% Dien é dietilenotriamina, NH,CH,CH,NHCH,CH;NH,. 
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Tabela 14.2 Uma seleção de valores de 
Np para uma gama de nucleófilos 


Nucleófilo Átomo doador Mp ` 
cr СІ 3,04 
C¿H¿SH 6 4,15 
см” с 7,00 
(СЬН.),Р Р 8,79 
CHOH o 0 

г | 5,42 
NH; N 3,06 


Tabela 14.3 Fatores de discriminação 
nucleofítica 


5 
trans-[PICIÁ(PEt,),) 1,43 
trans-[PtCI(py).] 1,00 7 
ІРІСІ,(еп)) 0,64 
ІРІСІ еп)” 0,65 


Evidência experimental para esse tipo de lei de velocidade vem de um estudo de subs- 
tituição na presença de excesso de íons Г, quando a lei de velocidade se torna de pseu- 


doprimeira ordem: 


velocidade = К, 
Um gráfico da constante de velocidade de pseudoprimeira ordem observada em fun- 
ção da [T | fornece k, como o coeficiente angular е £, como a intersecção. 


[PrCI(dien)) А =k +6) (3) 


14.3 А nucleofilicidade do grupo de entrada 
Trabalhamos primeiro сот o caminho que conduz à cinética de segunda ordem e соп- 
sideramos a variação da velocidade da reação à medida em que o grupo de entrada Y 
varia. A reatividade de Y (por exemplo, Г na reação apresentada) pode ser expressa em 
termos de um parâmetro de nucleofilicidade, ль: 
к.(Ү 
= log СҮ) (4) 


п 
Pt © 
E 


onde k,(Y) é a constante de velocidade de segunda ordem рага a reação 


trans-[PICL(py),] + Y ——> trans-[PtCIY (py),]* + CI 


e K é a constante de velocidade para a mesma reação com um nucleófilo de referência, 
metanol. O grupo de entrada é altamente nucleofílico, ou possui uma alta nucleofilici- 
dade, se np, é grande. 

A Tabela 14.2 fornece alguns valores de np. Uma característica notável dos dados 
é que, embora os grupos de entrada na tabela sejam bem simples, as constantes de ve- 
locidade se estendem quase sobre nove ordens de grandeza. Uma outra característica 
é que a nucleofilicidade do grupo de entrada para Pt parece se correlacionar com a ba- 
sicidade mole de Lewis, com CI <T, O < S e NH, < PR}. 

O parâmetro de nucleofilicidade é definido em termos das velocidades de reação 
de um complexo de platina específico. Quando o próprio complexo varia, descobrimos 
que as velocidades de reação mostram uma gama de sensibilidades diferentes para mu- 
danças no grupo de entrada. Para expressar essa gama de sensibilidade, rearranjamos 


a Eq. 4 em | 
log (Y) =p (Y) + C (5) 


Onde С = log k$. Agora considere as reações de substituição análogas para o comple- 
xo geral [PtL,X]: 


[PL;X]+Y ——> [РШ,Ү + X 


As velocidades relativas dessas reações podem ser expressas em termos do mesmo pa- 
rámetro de nucleofilicidade np, desde que a Ба. 5 seja substituída por 


log АҮ) = п, (Ү) + С (6) 


O parámetro S, que caracteriza a sensibilidade da constante de velocidade para o parâ- 
metro de nucleofilicidade, é chamado de fator de discriminação nucleofílico. Vemos da 
Figura 14.2 que a linha reta obtida do gráfico de log 5-(Ү) em função de пр para reações 
de Y com trans-[PiCI,(PET;),] é mais íngrime do que para reações com cis-[PtCl,(en)). 
Consegiientemente, < é maior para a primeira reação, que indica que a velocidade da rea- 
ção é mais sensível a mudanças na nucleofilicidade do grupo de entrada. 

Alguns valores де < são dados na Tabela 14.3. Note que < é próximo de 1 em to- 
dos os casos, assim todos os complexos são bastante sensíveis a np. Essa sensibilida- 
de é o que esperamos para as reações associativas. Outra característica a observar é que 
valores maiores de 5 são encontrados para complexos de platina com ligantes de base 


mais mole. 


{ 
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log КҮ) 


ОНАР: 3 4 5 6 7 
лр(7) 


Figura 14.2 O coeficiente angular da linha reta obtido pelo gráfico de log k(Y) em função do pa- 
rámetro de nucleofilicidade np, (Y) para uma série de ligantes é a medida da sensibilidade do com- 
plexo à nucleofilicidade do grupo de entrada. (A abreviatura tu simboliza tiuréia.) 


A nucleofilicidade de um grupo de entrada é expressa em termos do parâmetro de nucleo- 
filicidade definido em termos das reações de substituição de um complexo de platina qua- 
drado-planar específico. A sensibilidade de outros complexos de platina a mudanças com 
o grupo de entrada é expressa em termos do fator de discriminação nucleofílico. ` 


Exemplo 141 Usando o parâmetro de nucleofilicidade 

A constante de velocidade de segunda ordem para a reação de T com trans- 
[PICKCH;PEt;),] em metanol a 30º C é 40 L mol” s”. A reação correspondente com 
№ possui k, = 7,0 L mol” s”. Estime 5 е С para a reação dados os valores de ль, de 
5,42 e 3,58, respectivamente, para os dois nucleófilos. 


Resposta: Substituindo os dois valores de np, na Equação 6 temos 


1,60-5,428- С (рша) | 
0,85 = 3,585 + C (para М;) 


Resolvendo essas duas equações simultâneas temos 5 = 0,41 e С--0,61. O valor de S 
é bastante pequeno, mostrando que a discriminação desse complexo entre nucleófilos 
diferentes não é grande. Essa falta de sensibilidade está relacionada ao valor de € bas- 
tante grande, que corresponde à constante de velocidade sendo grande e conseqiiente- 
mente ао complexo sendo reativo. Normalmente descobre-se que reatividade elevada 


correlaciona-se com seletividade baixa. 


Teste seus conhecimentos 14.1 Calcule a constante de velocidade de 
segunda ordem para a reação do mesmo complexo com NO;, para о qual ль, 
= 3,22, 
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Tabela 14.4 О efeito do ligante trans nas 
reações de trans-[PtCI(PEt),L) 


L k/s” К.Д тог! 77) 
CH; 1,7 x 107 6,7 x 107 
CH; 3,3х107 1,6x 107% 
cr 1,0x 10? 4,0x 10” 
H 1,8 x 107? 4,2 
PEL, 1,7 x 107 3,8 

с 

М 

Ж 
Y 
с 
1 


14.44 А forma do complexo ativado 

Estudos cuidadosos da variação das velocidades de reação dos complexos quadrado- 
planares com as mudanças na composição do complexo reagente e das condições da 
reação esclareceram a forma geral do complexo ativado. Eles também confirmam que 
a substituição quase invariavelmente possui um estágio associativo determinante de 
velocidade. | 


(a) O efeito trans 

Os ligantes espectadores T que são trans ao grupo abandonador em complexos quadra- 
do-planares influenciam a velocidade de substituição. Esse fenômeno é chamado de 
efeito trans. Se T é um ligante doador с forte ou um ligante receptor т, então ele ace- 
lera muito a substituição de um ligante que se encontra trans a ele mesmo (Tabela 14.4): 


Para Т um doador б: ОН < NH, < СГ < Br < СМ, СО, СН; <Г < SCN <PR;<H 
Рага Т um receptor 1: Br <Г < NCS < NO, < CN < СО, CH, 


Essas ordens são aproximadamente a ordem de sobreposição crescente dos orbitais li- 
gantes com um orbital Pt5d © ou т, e, quanto maior a sobreposição, mais forte o efei- 
to trans. Dever-se-ia observar que os mesmos fatores contribuem para um desdobra- 
mento grande de campo ligante. 


Exemplo 14.2 Usando o efeito trans sinteticamente 


Use a série do efeito trans para sugerir rotas sintéticas рага [PtCI,(NH,),] сіз e trans a 
partir de [PNH,),]* e [РЕСІ]. 


Resposta: A reação de [PUNHO] com НСІ conduz a [PICK(NH;)]”. Como o efeito 
trans de СГ é maior do que o do NH,, as reações de substituição ocorrerão preferen- 
cialmente trans ао СГ, e a ação posterior de НСІ gera trans- [PtCI,(NH,),]. Quando о 
complexo inicial é [PtC] i, a reação com NH, conduz primeiro a [PtCI(NH;)] . Uma 
segunda etapa substituiria um dos dois ligantes trans СГ mutuamente com: NH, para 
dar cis-[PtCL(NH;),]. | 


‚з о еже еж LOU O LDO 88000866 00ЫЫ00,.ЫЫ Ы6ө 0600006 0Ц60 6 COOL өс еееееесегееевеегееееееееевегевеекегегенее 


Teste seus conhecimentos 14.2 Dados os reagentes PPh,, NH, e 
ІРІСІ Т, proponha rotas eficientes para cis e іғапѕ-[РіСІ,(№МН,)(РРҺ,)]. 


¿Pr ез ееөөеөөөее000000004.06666өЫ.06060р6ЫЦ000660Ы066 066 ее SOU OLD OO OO OR SO rro rro 4%.....в. 


O grau de correlação da força do efeito trans com а nucleofilicidade do grupo de en- 
trada e a labilidade do grupo abandonador fornece uma pista forte para a estrutura do 
complexo ativado. Primeiro observamos que os dois ligantes cis espectadores possuem 
pouca influência na velocidade de substituição. Então observamos que, se os ligantes 
trans, de entrada e abandonadores tiverem influências complementares na velocidade 
da reação, podemos suspeitar que o complexo ativado tem uma estrutura trigonal bipi- 
ramidal. Nesse modelo há duas localizações de uma espécie (as localizações axiais, 
ocupadas por dois ligantes cis) e três de outra espécie (as posições equatoriais, ocupa- 
das por X, Y e Т). 

O processo que pode ocorrer quando Y ataca de cima do plano do complexo ini- 
cial e X abandona por baixo, é mostrado em (1).* Os ligantes receptores п podem faci- 
litar o ataque nucleofílico sobre um átomo de metal d removendo alguma densidade de 


elétron d dele (2). 


Um ligante forte doador б ou um ligante receptor п acelera muito a substituição de um li- 
gante que se encontra na posição trans. 


4 Observe que a estereoquímica é bastante diferente daquela dos átomos centrais do bloco x, como Si(!V) e 
P(V), em que o grupo abandonador sai de uma posição axial. i 


N ao ma па 


| 
E 
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(b) Efeitos estéricos 


A aglomeração estérica no centro da reação normalmente inibe as reações associativas 
e facilita as reações dissociativas. Grupos volumosos podem bloquear a aproximação 
dos nucleófilos atacantes, e a redução do número de coordenação na reação dissocia- ESP M 2б 
tiva pode aliviar a superaglomeração. N е ~y 

As constantes de velocidade para a hidrólise de complexos cis-[PtCIL(PEt,).] (а 
substituição de СІ” por H,O) а 25°C ilustra a questão: | 


L= piridina  2-metilpiridina 2,6-dimetilpiridina Сн; 
кїз! 8х107 20х10" 1,0x 10% 


Os grupos metilas adjacentes ao átomo doador N diminuem muito a velocidade. No 

complexo de 2-metilpiridina eles bloqueiam posigóes acima ou abaixo do plano. No 

complexo 2,6-dimetilpiridina eles bloqueiam posições acima e abaixo do plano (3). CH 
Entáo, ao longo da série os grupos metilas impedem crescentemente o ataque por H,O. 1554 * РЕ; 
O efeito é menor se L é trans ао CI”. Essa diferença é explicada pelos grupos metilas N 


estando distantes dos grupos de entrada e abandonadores no complexo ativado trigo- 99 
nal bipiramidal se o ligante piridina estiver no plano trigonal (4). В М 


CH 

3 
O impedimento estérico no centro de reação normalmente inibe reações associativas e fa- Ж 
cilita reações dissociativas. 


(c) Estereoquímica 4 
A compreensão da natureza do complexo ativado é obtida também da observação de 

que a substituição de um complexo quadrado-planar preserva a geometria original. Is- 

to é, um complexo сіз gera um produto сіз e um complexo trans gera um produto 

trans. Esse comportamento é explicado pela formação de um complexo ativado apro- 

ximadamente bipiramide-trigonal com os grupos de entrada, abandonadores e trans no `S 
plano trigonal. A rota estérica da reação é mostrada na Figura 14.3. Podemos esperar 

um ligante cis trocar de lugar com o ligante T no plano trigonal somente se o interme- 

diário viver o bastante para ser estereomóvel. Isto é, ele deve ser um intermediário as- 

sociativo (A) de vida longa. | 


A substituição de um complexo quadrado-planar preserva a geometria original, que supor- 
ta um complexo ativado trigonal bipiramidal. 


Y 
с С 
С ” ” 
“тне 511 — с--. Pt ү 
Т N T 
(d) | X (e) cis +X 
Y 
2 2 с +Y қ /, С © С 
С се \ 
X +X 
(a) trans (b) (c) trans 


Figura 14.3 А estereoquímica da substituição em um complexo quadrado-planar. O caminho 
normal (resultante em retenção) é de (a) a (c). Entretanto, se o intermediário (b) apresenta vida га 
longa, ele pode sofrer pseudo-rotação рага (а), que tende ао isómero (е). 
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(d) Dependência da temperatura e da pressão 

Uma outra pista da natureza do complexo ativado vem da determinação das entropias 
e dos volumes de ativação para as reações de complexos de РКІ) e de Ач(Ш) (Tabela 
14.5). A entropia de ativação é obtida da dependência da constante de velocidade com 
a temperatura, e efetivamente indica a mudança na desordem (dos reagentes e solven- 
te) quando o complexo ativado se forma. Da mesma forma, o volume de ativação, que 
é obtido (com dificuldade considerável) da dependência da constante de velocidade 
com a pressão, é a mudança no volume que ocorre na formação do complexo ativado. 
Os dados na Tabela são valores fortemente negativos de ambas as quantidades. A ex- 
plicação mais simples da redução da desordem e da redução no volume é que o ligan- 
te de entrada está sendo incorporado no complexo ativado sem a liberação do grupo 
abandonador. Isto é, podemos concluir que a etapa determinante de velocidade é asso- 


ciativa. 


Volumes negativos e entropias de ativação suportam a idéia de que a etapa determinante 
de velocidade dos complexos quadrado-planares de РП) é associativo. 


Tabela 14.5 Parâmetros de ativação para a substituição em complexos quadrado-planares 
(em metanol como solvente) 


k, | к, 
Reação АН as ағ АЯН As лу 
һап<-ІРІСЦМО-)(ру) 1 + ру 50 -і00 -38 
їгап5-[(РЇВгР„(тез)]* + 5С(МН,), 71 -84 -46 46 -138 -54 
сіс-ІРІВІР,(тез)) + T 84 -59 -67 63 -121 -63 
cis-[PtBrP,(mes)]* + SC(NH,), 79 -71 -71 59 -121 -54 
[AuCI(dien)P” + Br” 54 -17 


"[PtBrP,(mes)] é [PtBr(PEt,); (2,4,6-(CH/)¿C¿Ho)]. 
Entalpia em kJ mol”, entropia em JK” тоГ' e volume em ст? mol”. 


14.5 О caminho k, | 
Agora consideramos o caminho de primeira ordem para a substituição dos complexos 
quadrado-planares. O primeiro assunto para o qual devemos chamar a atenção é o ca- 
minho de primeira ordem na equação de velocidade e decidir se k, na lei de velocida- 
de da Eq. 2 e sua generalização 


velocidade = (k, + k,[Y]) [РШ] (7) 
realmente representa um mecanismo de reação totalmente diferente. Verifica-se que 
não, e К, representa uma reação associativa envolvendo o solvente. Então, a substitui- 
ção de СІ por piridina em metanol como solvente procede em duas etapas, com a pri- 
meira determinante da velocidade: 


[P:ICl(dien)]" + СН,ОН — [Pr(dien)(CH,OH)]”* + CI (lenta) 
[Pi(dien)(CH,OH)]” + ру ——> [Pt(dien)(py)]" + CH,OH (rápida) 


A evidência para esse mecanismo de duas etapas vem de uma correlação das velocida- 
des dessas reações com os parâmetros de nucleofilicidade das moléculas de solvente e 
a observação de que as reações de grupos de entradas com complexos de solvente são 
rápidas comparadas à etapa na qual o solvente desloca um ligante. 


A contribuição de primeira ordem para a lei de velocidade na Eq. 7 é de fato um processo 
de pseudoprimeira ordem do qual o solvente participa. 
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Substituição em complexos octaédricos 


O mecanismo de intercâmbio tem um papel central na discussão de substituição oca- 
tédrica. Mas a etapa determinante da velocidade é associativa ou dissociativa? A aná- 
lise das leis de velocidade para as reações que ocorrem por tal mecanismo ajuda a for- 
mular as condições precisas para distinguir essas duas possibilidades e identificar a 
substituição como /, (intercâmbio associativo) ou 1, (intercâmbio dissociativo). A di- 
ferença entre as duas classes de reação depende se a etapa determinante da velocidade 
é a formação da ligação nova Y---M ou a quebra da ligação velha M---X. 


14.6 Leis de velocidade e sua interpretação 


' A lei de velocidade de uma substituição octaédrica por um mecanismo de intercâmbio 
normalmente é consistente com um mecanismo de Eigen-Wilkins. Nesse mecanis- 
mo, um par iônico é formado em uma etapa de pré-equilíbrio. Então esse complexo se 
rearranja para formar os produtos. 


(a) O mecanismo de Eigen-Wilkins 


А primeira etapa no mecanismo de Eigen-Wilkins é um encontro em que o complexo 
ML, e o grupo de entrada Y difundem e entram em contato. Eles também podem sepa- 
rar em velocidades limitadas por difusão (isto é, a uma velocidade governada pela sua 
habilidade de migrar por difusão através do solvente), e o equilíbrio 


ML +Y==MLY X= [mee Yi] 
| е ; E мі. [У] (8) 
! é estabelecido, onde (ML,,Y ) simboliza o par iônico. Como nos solventes ordinários 


o tempo de vida de um encontro difusional é de aproximadamente 1 ns, a formação de 

um par iônico pode ser tratada como um pré-equilíbrio em todas as reações que levam 

muito mais do que alguns nanossegundos. Um caso especial surge se Y é o solvente. 
A Então o equilíbrio de encontro está “saturado” no sentido de que, uma vez que о com- . 
f plexo está sempre rodeado pelo solvente, uma molécula de solvente está дне dis- 
ponível para tomar o lugar de um que deixa o complexo. 

A segunda reação é a etapa determinante de velocidade do complexo de encontro 

para gerar produtos: 


; {MLY} — Produto velocidade = k[ {MLY }] (9) 


Quando a equação de equilíbrio é resolvida para a concentração de ML, Y e o resulta- 
do, substituído na lei de velocidade para a etapa determinante de velocidade, a lei de 
velocidade global é 


id 

Н k. 

E velocidade = ысы lY] (10) 
é 1+ K¿[Y] 

| onde [С] representa a soma das concentrações molares de todas as espécies de com- 


| plexos. Um exemplo é a reação 


[Ni(OH,),J** + МН, == ([NCOHD”, NH,) 


ea 


com а constante de equilíbrio K, e 


emp 


([Ni(OH)]%, МН) ——> [Ni(OH)¿NH,]* + H,O 


com constante de velocidade k; entáo 


Ші 


% 
Ё 


ККМ" 1, INE] ар 


“velocidade = 
1+ K¿[NH] 
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Raramente é possível conduzir experimentos sobre uma gama ampla de concentrações 
suficientes para testar a lei de velocidade na Eg. 11 exaustivamente (ver Problema 
14.4). Entretanto, em concentrações baixas do grupo de entrada, tal que Key; < 1, а lei 
de velocidade se reduz à segunda ordem de 


velocidade = k,[ClolY] Қыл ККЕ ах 


Como koss pode ser medido e Къ pode ser medido ou estimado como descrevemos а se- 
guir, a constante de velocidade k pode ser encontrada de k,,./Kp. Os resultados para 
reações de hexaaquo-complexos de М(П) com vários nucleófilos são mostrados na Ta- 
bela 14.6. A variação muito pequena em k indica uma reação-modelo de /,com respos- 
ta muito desprezível à nucleofilicidade do grupo de entrada. 

No caso especial que Y é o solvente e o equilíbrio de encontro está saturado, 
K¿[Y] > 1 ek = К. Então, reações com o solvente podem ser comparadas direta- 
mente a reações com outros ligantes de entrada sem necessitar estimar o valor de К. 


No mecanismo de Eigen-Wilkins para a substituição nucleofílica de um complexo octaédr:- 
со, um par iónico é formado em uma etapa de pré-equilíbrio, e o par iônico forma proc. 
tos em uma etapa subsegiiente determinante de velocidade. 


Tabela 14.6 Formação de complexo pelo íon |М(ОН,) 27 


Ligante Къ (Ы mol is”) Қ. mol”) (koss Ko 
CH.CO; 1х 10° 3 3x 10º 
F 8 x 10° 1 8x 10° 
HF 3x 10° 0,15 2x 10" 
н,0“ 3x10* 
NH, 5х 10° 0,15 3x 10° 
[NH2(CH,),NH,]" 4х107 0,02 2x10 
SCN“ 6х 10° 1 6х 10° 


*O solvente sempre forma um par iônico com o íon, então Қ. é indefinido е todas as velocidades 
inerentemente são de primeira ordem. 


(Б) A equação de Fuoss-Eigen 
A constante de equilíbrio Кү para o par iônico pode ser estimada teoricamente com 
uma equação simples proposta independentemente рог К.М. Fuoss е M. Eingen. Am- 
bos buscaram levar em consideração o tamanho e a carga da partícula, esperando que 
partículas maiores de cargas opostas se encontrassem mais frequentemente do que íozs 
pequenos de mesma carga. Fuoss usou uma abordagem baseada na termodinâmica es- 
tatística e Eigen usou uma baseada na cinética. Seu resultado, que é chamado de equa- 
ção de Fuoss-Eigen, é 
о 3 ~V/RT 5- 
K; =3Ta N,e (12. 
Nessa expressão а é a distância de maior aproximação, У, a energia potencial cou- 
р 2 2 a : 2 
lombica (2,2-6 /4mea) dos íons naquela distância, е N, é a constante de Avogadro, Em- 
bora o valor previsto por essa equação dependa fortemente dos detalhes das cargas e 
dos raios dos íons, geralmente favorece o encontro se os reagentes são grandes (assim 
a é grande) e de carga oposta (V negativo). 
- A equação de Fuoss-Eigen, Ед. 13, fornece uma estimativa da constante de pré-equilíbrio 
no mecanismo de Eigen-Wilkins. 


14.7 A ativação de complexos octaédricos 


Muitos estudos de substituição em complexos octaédricos suportam a idéia de que а 
etapa determinante da velocidade é dissociativa, e resumimos esses estudos primeiro. 
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Entretanto, as reações de substituições octaédricas podem adquirir um caráter associa- 
tivo distinto no caso de íons centrais grandes (como na segunda e na terceira série do 
bloco 4) ou quando a população do elétron d no metal é baixa (os primeiros membros 
do bloco 4). Mais espaço para ataque ou menor densidade de elétron л“ parece facili- 
tar о ataque nucleofílico e conseqiientemente permite associação. 


(a) Efeitos do grupo abandonador 


Podemos esperar que a identidade do grupo abandonador X tenha um efeito grande 
nas reações dissociativamente ativadas porque sua velocidade depende da cisão da li- 
gação M---X. Quando X é a única variável, como na reação 


[Сох(Мн,),) + H,O —> [Co(NH).(OH,)]% + X7 


descobre-se que há uma relação linear entre os logaritmos das constantes de velocida- 
de e as constantes de equilíbrio da reagáo (Figura 14.4), e que especificamente 


Ink=InK+c (14) 


Como os logaritimos são proporcionais às energias de Gibbs (Ink é aproximadamente 
proporcional à energia de ativação de Gibbs, AG, e InK é proporcional à energia-pa- 
drão de Gibbs da reação, AG”), podemos escrever 


АС = рА,С° +b (15) 


com р е b constantes (е р = 1). A existência dessa relação linear de energia livre 
(RLEL) de coeficiente angular unitário mostra que mudar X tem o mesmo efeito em 
A*G para a conversão de Со--Х no complexo ativado e sobre A,G” para a eliminação 
completa de X (Figura 14.5). Essa observação sugere que em uma reação 1, o grupo 
abandonador (um ligante aniônico) torna-se solvatado no complexo ativado. 

Uma RLEL similar (com um coeficiente angular menor do que 1,0, indicando al- 
gum caráter associativo) é observado para os complexos de КІ(Ш). Entretanto, como 
se esperaria para o centro mais mole de КҺ(Ш), a ordem dos grupos abandonadores é 
inversa, e as velocidades de reação estão na ordem I < Вг < СГ porque o ácido mais 
mole, КЪП), forma.ligações mais fortes ao І. 


‚ Um efeito grande do grupo abandonador Х é esperado em reações 1,. Uma relação li- 
near é encontrada entre os logaritmos das constantes de velocidade e as constantes de 
equilíbrio. : 


(b) Os efeitos dos ligantes espectadores 


Em Со(Ш), Сг(Ш) e complexos octaédricos relacionados, os ligantes сіз e trans afe- 
tam as velocidades de substituição em proporção à força das ligações que eles for- 
mam com o metal. Não há efeito trans importante. Por exemplo, as reações de hidró- 
lise como 


[NIXL,] + Н,О —> [NiL,(OH,)] + X 


são muito mais rápidas quando L é NH, do que quando é H,O. Essa diferença pode ser 
explicada nos fundamentos que, como NH, é um doador с mais forte do que H,O, ele 
aumenta a densidade do elétron no metal e consequentemente facilita a cisão da liga- 
ção М--Х e a formação de X. No complexo ativado, о bom doador estabiliza с o núme- 
ro de coordenação reduzido. 


Não há efeito trans importante em complexos octaédricos. Os ligantes cis e trans afetam 
velocidades de substituição em proporção à força das ligações que eles formam com o 
metal. 


4 


NO; 


log(k/s”') 


log K 


Figura 14.4 А linha reta obtida quando о 
logaritmo de uma constante de velocidade é 
apresentada em um gráfico em função do lo- 
garitmo de uma constante de equilíbrio mos- 
tra a existência de uma relação linear de 
energia livre. Esse gráfico é para a сы 
[СоХ(МН,)„Х] + H,O > [Co(NH),(OH)]”" 

X com grupos abandonadores xX Шо. 


Co...X 


Со...Х' 


Energia de Gibbs 7 


CoY+X' 


Coordenada de reacáo 


Figura 14.5 А existência de uma relação 
linear de energia livre com coeficiente angu- 
lar unitário mostra que mudar X tem o mes- 
mo efeito em A?G para a conversão de М--Х 
no complexo ativado que sobre A,G* para a 
eliminação completa de X~. Esse perfil de 
reacáo mostra o efeito da troca do grupo 
abandonador de X por X^. 
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H 
CH, | 
шық С — Ch; 
~o | 
РА — NH, 
H 
5 
H H 
N 
8 ОЕ 2. — CH, 
0 І 
Y | тм, 
CH, 
6 
| 
| 2,28 À 


Figura 14.6 Determinação dos ângulos de 
cone ligante a partir dos modelos molecula- 
res de preenchimento de espaço de ligante 
e um comprimento de ligação M—P igual а 
2,28 À. 


(c) Efeitos estéricos 

Os efeitos estéricos nas reações com etapas dissociativas determinantes de velocidade 
pode ser ilustrada considerando-se a velocidade de hidrólise do primeiro ligante СГ 
em dois complexos do tipo [CoCl,(bn),]': 


[CoCL(bn);] + H,O —> [CoCI(bn) (OH,)]” + СГ 


O ligante bn é 2,3-butanodiamina, e pode ser quiral (5) ou aquiral (6). A observação 
importante é que o complexo formado com a forma quiral do ligante hidrolisa 30 ve- 
zes mais lentamente do que o complexo da forma aquiral. Os dois ligantes têm efeitos 
eletrônicos muito similares, mas os grupos CH, estão em lados opostos do anel quela- 
to em (5) e adjacente e aglomerado em (6). O último arranjo é mais reativo porque a 
tensão é aliviada no complexo ativado dissociativo com seu número de coordenação 
reduzido. Em geral, o efeito estérico favorece um processo 1, porque o complexo ati- 
vado pentacoordenado pode aliviar a tensão. 

Tratamentos quantitativos dos efeitos estéricos de ligantes foram desenvolvidos 
com um programa de computador de modelagem molecular que leva em consideração 
interações de van der Waals.” Entretanto, uma abordagem mais pictorial semiquantita- 
tiva foi apresentada por C.A. Tolman. Ele acessa a extensão para a qual vários ligantes 
(especialmente fosfinas) aglomeram-se uns nos outros, aproximando o volume ocupa- 
do por um ligante por um cone com um ângulo determinado a partir de um modelo de 
espaço preenchido e, para ligantes de fosfina, um comprimento de ligação M—P de 
2,28 À (Figura 14.6 e Tabela 14.7). O ligante CO é pequeno para ter um ângulo de co- 
ne pequeno; P('Bu), é considerado volumoso por ter um ângulo de cone grande. Ligan- 
tes volumosos possuem repulsão estérica considerável entre si quando empacotados ao 
redor de um centro metálico. Eles favorecem ativação dissociativa e inibem a ativação 
associativa. 

A velocidade da reação de [Ru(SiCl,).(CO),(PR,)] com Y para gerar 
[Ru(SiC1,),(CO), Y(PR,)] é independente da identidade de Y, o que sugere que a etapa 
determinante de velocidade é dissociativa. Além disso, descobriu-se que há somente 
uma variação pequena na velocidade para substituintes com ângulos de cone similares, 
mas valores de pK, significativamente diferentes. Essa observação suporta a indicação 
das mudanças da velocidade aos efeitos estéricos porque mudanças no pK, se correla- 


- сіопапа com mudanças nas distribuições de elétrons nos ligantes. 


О efeito estérico favorece ativação dissociativa porque a formação do complexo ativado 
pode aliviar tensão. 


Tabela 14.7 Ángulo de cone de Tolman para vários ligantes 


Ligante 87° Ligante 6/% 
сн, 90 Р(ОСН,), 128 
со 95 Р(ОС,Н,), 134 
Cl, Et 102 nÊ-C.Hs (Cp) 136 
PF, 104 РЕ, 137 
Br, Ph 105 PPh, 145 
1, P(OCH); 107 CCH); (Cp”) 165 
Р(СН,), 118 2,4-(СН,),С,Н, 180 
tbutyl 126 P(+-Bu), 182 


Fonte: С.А. Tolman, Chem. Rev. 77, 313 (1975); L. Stahl e Б.Р. Ernst, J. Am. Chem. Soc. 109, 5673 (1987). 


5 J.F. Endicott, K. Kumar, C.L. Schwartz, W. Perkovic, e W. lin, J. Am. Chem. Soc. 111, 7411 (1989). 
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(d) Ativação associativa 

Como vimos, volumes de ativação refletem as mudanças na densidade (incluindo a do 
solvente circunvizinho) quando o complexo ativado se forma a partir dos reagentes. A 
última coluna da Tabela 14.8 fornece A*V para algumas reações de troca do ligante 
H,O. Vemos que A*V aumenta de -4,1 cm” mol”! para V” a 7,2 cm” mol” para Ni”. 
Como o volume de ativação negativo pode ser interpretado como o resultado do enco- 
lhimento quando uma molécula de H,O entra no complexo ativado, podemos inferir 
que a ativação tem um caráter associativo significativo, O aumento em АУ segue o au- 
mento no número de elétrons d náo-ligantes de 4” a d° ao longo do primeiro período do 
bloco d. Na parte anterior do bloco d, a reação associativa parece ser favorecida pela 
baixa população de elétrons d. 


2 


Tabela 14.8 Parâmetros de ativação para reações de troca de H,O |М(ОН 2 + H; 0 ——= 
[M(OH,)s( OH)” + H,O 


AH LFSE*/ LESE+/ LFAE/ NVI 
(kd mol”) A, A, A, (сга? mol”) 
TÊ (a?) 8 9,1 -1,1 
ү) 68,6 12 10 2 -4,1 
cr'(d”, sa) 6 9,1 -3,1 
: Mn*(a*, sa) 33,9 0 0 0 -5,4 
> Бе?(а%, sa) 31,2 4 4,6 -0,6 +3,8 
| Co”(d”, sa) 43,5 8 9,1 EA +6,1 
2200 Na’) 58,1 12 10 2 +7,2 
*Octaédrico. 
tQuadrado piramidal, 
sa: Spin alto 


Volumes negativos de ativação também são observados no segundo e no terceiro 
período do bloco, tal como рага Rh(IIN), e também indica associação do grupo de en- * 
trada no complexo ativado nas reações desses complexos. А ativação associativa co- 
meça a dominar quando o centro metálico está mais acessível ao ataque nucleofílico, 
ou porque ele é grande ou possui uma população de elétron d baixa (não-ligante ou 
п), e o mecanismo muda de /, para /,. A Tabela 14.9 mostra alguns dados para a for- 
mação de complexos de Вг, CI e МСЅ a partir de [Cr(NH,),(0H,)]”* e [Сг(ОН,),]“. 
О complexo de pentaamina mostra somente uma dependência fraca de nucleófilo, em 
contraste com a dependência forte do complexo hexaaquo. Provavelmente os dois 
complexos marcam a transição de Åy a Z,. 

As constantes de velocidade para a substituição de H,O em СОН.) ]“ рог СГ, 
Br e NCS são menores do que aquelas para as reações análogas de [Cr(NH;)(0H,)]* 
por um fator de cerca de 10" (ver Tabela 14.9). Essa diferença sugere que os ligantes 
NH,, que são doadores С mais fortes do que H,O, promovem, de forma mais eficaz, a 
dissociação do sexto ligante. Como vimos, isso será esperado em reações ativadas dis- 
sociativamente. 


Volumes de ativação negativos indicam associação do grupo de entrada no complexo 
ativado. 


Tabela 14.9 Parámetros cinéticos para ataque do ânion em Cr(lll)* 


X L=H,0 L=NH, 
5107 mor в!) AH AS k10“ L mors”) 
Br, 0,46 122 8 3,7 
cr 1,15 126 38 0,7 
NOS” 48,7 105 4 ‚ 42 


*Entalpia em kJ mol”, entropia em J K“ mol” 
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Tabela 14.10 Trajetória estereoquímica 
de reações de hidrólise de [CoAX(en),]* 


Percentagem 

А X cis no produto 
cis OH СГ 100 

cr cr 100 

NCS? СГ 100 

cr Br 100 
trans NO, СГ 0 

NCS” СГ 50-70 

СГ cr 35 

он cr 75 


X é o grupo abandonador. 


Cree eres a secas eres aces ora 0 0 o 


Exemplo 14. 3 “Interpretando dados cinéticos em termos de um 
mecanismo 

As constantes de velocidade de segunda ordem para a formação de [УХ(ОН,),[ a 
partir de [V(OH)]” eX рага X =CI,NCS е N estão na razão de 1:2:10. O que 
os dados sugerem sobre a etapa determinante da velocidade para a reação de substi- 
tuição? 

Resposta: Como todos os três ligantes são ânions carregados por uma única carga de 
tamanhos similares, as constantes de velocidade de segunda ordem (que são iguais а 
КЕК) são proporcionais às constantes de velocidade de primeira ordem para a substi- 
tuição no complexo de encontro, k,. As constantes de velocidade maiores рага NCS” 
do que para CI” e especialmente as cinco vezes de diferença de NCS” de seu análogo 
estrutural próximo N;, sugere alguma contribuição do ataque nucleofílico e uma rea- 
ção associativa. Não há tal padrão sistemático para os mesmos ânions reagindo com 
Ni(II), para o qual se acredita que а reação seja dissociativa. 


Teste. seus conhecimentos 14.3 Usando os dados na Tabela 14. 8, estime 
um valor apropriado para K; e calcule А, para as reações de V(Il) com СІ se 
a constante de velocidade de segunda ordem é 1,2 x 10° L mol” s” 
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14.8 Estereoquímica 

Exemplos clássicos de estereoquímica de substituição ocatédrica são fornecidos pelos 
complexos de Со(Ш), е na Tabela 14.10 fornecemos alguns dados para a hidrólise de 
cis e de trans [CoAX(en),]” onde X é o grupo abandonador (СГ ou Br) e A é OH.. 
NCS” ou СГ. As conseqiiéncias estereoquímicas de substituição de complexos octaé- 
dricos sáo mais envolvidas do que aquelas de complexos quadrado-planares. Os com- 


plexos cis náo sofrem isomerizacáo quando ocorre a substituigáo. Os complexos trans 


mostram uma tendência para isomerizar a cis que aumenta na ordem 


A = NO5 < CI < NCS < OH 

Os dados podem ser entendidos em termos de um mecanismo 1, reconhecendo que 
o centro pentametálico coordenado no complexo ativado pode se assemelhar a qual- 
quer uma das duas geometrias estáveis para а pentacoordenação, nominalmente pirá- 
mide quadrada ou bipirâmide trigonal. Como podemos ver da Figura 14,7, a reação pe- 
lo complexo pirâmide quadrado resulta na retenção da geometria original, mas a rea- 
ção pelo complexo trigonal bipiramidal pode conduzir à isomerização. Os resultados 
sugerem que um bom ligante doador л trans ao grupo abandonador СІ favorece a iso- 
merização, porque ele pode estabilizar uma bipirâmide trigonal participando na liga- 
ção л (7). 

A reação pelo complexo pirâmide quadrada resulta na retenção da geometria original, mas 

a reação pelo complexo bipirâmide trigonal pode conduzir à isomerização. 


14.9 Hidrólise básica 
A substituição ocatédrica é em grande parte acelerada pelos íons ОН quando ligantes 
com prótons ácidos estão presentes. Uma lei de velocidade típica para tais reações é 


velocidade = k[CoCIK(NH; ЦОН (16) 


Entretanto, uma série extensa de estudos tem mostrado que o mecanismo não é um ata- 
qué simples bimolecular pelo íon ОН no complexo. A estereoquímica da reação indi- 
ca que um ligante forte doador л está presente e que os efeitos estéricos observados são 
característicos da ativação dissociativa. é 
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Há um conjunto considerável de evidências indiretas relativas ao problema, mas 
um experimento elegante torna a observação essencial. Essa evidência conclusiva vem 
de um estudo da distribuição do isótopo de "O no produto [Co(OH)(NH,),]”, onde se 
descobre que a razão “O/“O difere entre a água e o íon hidróxido no equilíbrio. A ra- 
zão do isótopo no produto iguala-se àquela para a água, não àquela para os íons OH”. 
Desse modo, uma molécula de H,O e não um íon OH” parece ser o grupo de entrada. 

O mecanismo que leva essas observações em consideração supõe que o papel do 
OH é atuar como uma base de Brgnsted, e não como um grupo de entrada: 


[CoCKNH;),]” + ОН” ==> [CoCKNH,XNH,),J' + H,O 
[CoCKNHYNH)]! ——> [Co(NH;X(NH;,]* + СГ (lenta) 
[Co(NHXNHD)! + HO ——> [Co(OHXNH,)s]” (rápida) 


Na primeira etapa, um ligante NH, atua como ácido de Brgnsted, resultando na forma- 
ção de sua base conjugada, o íon NH,, como um ligante. Como NH, é um doador л 
forte, em grande parte ele acelera a perda do íon СГ (ver Exemplo 14.4). 


Uma substituição octaédrica normalmente é acelerada pelos íons ОН” quando estão pre- 
sentes ligantes com prótons ácidos. 


+Y 


-Х 


Figura 14.7 А reação através de um com- 
plexo de pirâmide quadrada (caminho do to- 
po) resulta na retenção da geometria origi- 
nal, mas a reação através de um complexo 
bipirámide trigonal (caminho de baixo) pode 
conduzir à isomerização. 
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Figura 14.8 А troca de ligantes axiais е 
equatoriais por uma torção através de uma 
conformação quadrado-piramidal de um 
complexo. 
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14.10 Reações de isomerização 


As reações de isomerização estão intimamente relacionadas às reações de substituição; 
realmente, um caminho principal para a isomerização frequentemente é pela substitui- 
ção. Os complexos de Pt(II) quadrado-planares e de Co(II) octaédrico que discutimos 
pode formar complexos ativados trigonais bipiramidais pentacoordenado. O intercâm- 
bio dos ligantes axial e equatorial em um complexo trigonal bipiramidal pode ser ilus- 
trado como ocorrendo por uma pseudo-rotação por uma pirâmide quadrada (Figura 
14.8). Como vimos anteriormente, quando uma bipirâmide trigonal adiciona um ligan- 
te para produzir um complexo hexacoordenado, uma nova direção de ataque do grupo 
de entrada pode conduzir a uma isomerização. 

Se há um ligante quelato presente, a isomerização pode ocorrer como uma conse- 
qiiéncia da quebra da ligação metal-ligante, e a substituição não necessita ocorrer. Um 
exemplo é a troca do grupo CD, mais “externo” com o grupo CH, “mais interno” du- 
rante a isomerização do tris(acetilacetonato)cobalto(IID), (8) — (9). Е 


Um complexo octaédrico também pode sofrer isomerização por uma torção intramo- 
lecular sem perda de um ligante ou quebra de uma ligação. Há evidência, por exemplo, 
de que a racemização de [Ni(en),J” ocorre por uma torção interna. Dois caminhos pos- 
síveis são a torção de Bailar (Figura 14.9a) e a torção de Ray-Dutt (Figura 14.9b). 


А isomerização de um ligante quelato pode ocorrer através de mecanismos que envolvem 
substituição, clivagem de ligação e reformação, e uma variedade de torções. 


. 4.44... ‚жжке езеж жез» 


‚ A substituição de complexos de Co(II) do tipo [CoAX(en),] resulta em isomerização 


trans a cis, mas só quando a reação é catalisada por uma base. Mostre que essa obser- 
vação é consistente com o modelo na Figura 14.9. 


Resposta: Рага a hidrólise de base, a base conjugada é o ligante forte doador n :NHR”. 
E possível uma pirâmide trigonal do tipo mostrado na Figura 14.9b, e pode ser ataca- 
da na'maneira mostrada lá. 
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Figura 14.9 (а) A torção de Bailar e (b) a 
torção de Ray-Dutt, pela qual um complexo 
octaédrico pode sofrer isomerização sem 
perder um ligante ou quebrar uma ligação. 


eme 


Teste seus conhecimentos 14.4 Se as direções do ataque na bipirámide 
trigonal são ao acaso, que distribuição de isômero cis-trans sugere a 
analogia com a Figura 14.9 para os produtos do tipo [CoAX(NH;)(0H,)P*? 
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| 14.11 Envolvimento do ligante: migração de alquila e 

; inserção de CO | 

Os caminhos da reação de substituição são mais complexos quando um átomo perten- 
cente a outro ligante do que um grupo de entrada ou abandonador torna-se diretamente 
envolvido. Por exemplo, em reações de substituição de alquil carbonil-complexos como 


арчу опосу pra comer pç 


[CH,Mn(CO),] + PPh, — [CH,Mn(CO),PPh,] + СО Sol 
Р E ; > 0 0 
há evidências de que um intermediário асПа (10) esteja envolvido, onde Sol é uma mo- С Е | 2 С 
lécula de solvente. Esse intermediário surge da clivagem da ligação M—CH, e da sua > Мп P CH, 
МӨЛ ? Ж Е ЖБД Й С | “ С 
E substituição por uma ligação H,CC(0)—. A reação de substituição normalmente é О А 
| completada pela substituição de Sol por um ligante que liga mais fortemente e a res- б \ 
| tauração da ligação CH,—M com perda de CO. Quando o ligante de entrada é o pró- 0 
р prio CO, o resultado líquido da reação é a inserção de CO da forma 10 
1 
É 
É нс 
| je gos 4 al > 
ғ 
б. | „© с [| „С 

E - ҰЙ 
E 5 Mn + ЖОО. =$ 2 Mn 
Е “ “ 
É ос” | “Co oC” | “co 
É 6 
| 0 6) 
| O mecanismo da reação pode ser similar àquele da substituição de PPh, apresentado, 
і até a formação do intermediário acila. Estudos usando IV е NMR de С mostram pa- 
| ra esse complexo que a estereoquímica no átomo metálico requer a mudança do grupo 
| metila. Foi proposto que a formação do intermediário acila ocorre pela migração de 
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metila, em que o grupo CH, inicia um ataque nucleofílico no átomo С de um ligante 
vizinho CO (11). Essa interpretação da reação está consistente com os parámetros de 
ativação para a reação, especialmente А%- -88,2 J K mol*, о valor negativo indi- 
cando a incorporação de um ligante adicional no complexo ativado. Além disso, os 
grupos retiradores de elétrons substituídos em CH, — retardam a reação drasticamen- 
te. Esse efeito seria esperado se o CH, funcionasse como nucleófilo. Por exemplo, 
[Mn(CH,NO,XCO);] é muito menos reativo do que [MnCH;(CO),]. 


As reações de substituição de carbonil alquil-complexos podem envolver um intermediário 
acila formado pela migração de alguila. 


Reações redox 


Como observado no Capítulo 6, as reações redox ocorrem diretamente pela transferên- 
cia de elétrons (como em algumas células eletroquímicas). Alternativamente, elas po- 
dem ocorrer pela transferência de átomos e de íons, como na transferência de átomos 
O em reações de oxoânions. Como as reações redox envolvem um agente oxidante e 
um redutor, normalmente elas apresentam caráter bimolecular. As raras exceções são 
reações nas quais uma molécula possui os centros oxidante e redutor. 


14.12 А classificação das reações redox 

Em 1950, Henry Тапһе identificou dois mecanismos de reações redox. Um é o meca- 
nismo de esfera interna, que inclui a transferência de átomo. Em um mecanismo de 
esfera interna, as esferas de coordenação dos reagentes participam de um ligante tran- 
sitoriamente e forma um complexo ativado intermediário ligado por ponte. O outro é 
um mecanismo de esfera externa, que inclui muitas transferências de elétron simples. 
Em um mecanismo de esfera externa, os complexos entram em contato sem comparti- 


lhar um ligante unido por ponte. 


(a) Mecanismos de esfera interna 

O mecanismo de esfera interna foi primeiro confirmado para a redução do comple- 
xo inerte [CoCI(NH),]% por Cr”(ag), porque os produtos da reação eram Со” e 
[СтС(ОН.).]”. Além disso, a adição de *cra solução não conduziu à'incorporação 
do isótopo no produto de Cr(III). Além disso, a reação é mais rápida do que as rea- 
ções que removem CI” de Со(Ш) ou introduz CW no complexo inerte [Cr(OH,)¿J”. 
Essas observações devem significar que СІ se moveu diretamente da esfera de coor- 
denação de um complexo para a do outro durante a reação. 

O CI ligado ao Со(11) pode entrar facilmente na esfera de coordenação lábil de 
[С(ОН]” para produzir um intermediário unido por ponte (12). Ligantes bons uni- 
dos por pontes são aqueles com mais de um par de elétrons disponíveis para doar aos 
dois centros metálicos; incluem 


¿C=N 


:бг ¿S—C=N" ¿N=N: ¡N=N=Nk: 


A evidéncia original para um mecanismo de esfera interna de uma reagáo redox como 
mencionado foi a observagáo da transferéncia do ligante de ponte. 


(b) Mecanismo de esfera externa 


Um exemplo de um mecanismo de esfera externa é a reducáo de [Fe(phen),J* pelo 
[Fe(CN),]”. Ambos os reagentes têm esferas de coordenação inerte, e nenhuma subs- 


$ Taube forneceu uma retrospectiva excelente em sua palestra de seu Premio Nobel de 1983 em Science 
226, 1028 (1984). Capítulos informativos sobre os mecanismos das reações redox dos campostos de coorde- 
nação também estão disponíveis em Prog. Inorg. Chem. 30 (1983). 
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tituição de ligante na reação redox pode ocorrer em escala de tempo muito curta. O 
único mecanismo possível é uma transferência de elétron entre os dois íons complexos 
em contato por esfera externa. 

Um entendimento da substituição do ligante é um pré-requisito para a análise to- 
tal de um mecanismo de reação redox. Se a reação redox é mais rápida do que a subs- 
tituição de ligante, a reação tem um mecanismo de esfera externa. Similarmente, não 
há dificuldade em atribuir um mecanismo de esfera interna quando a reação envolve a 
transferência de ligante de um reagente inicialmente inerte para um produto inerte. In- 
felizmente, é difícil fazer uma atribuição não-ambígua quando os complexos são lá- 
beis. Muito do estudo de exemplos bem-definidos está dirigido para a identificação 
dos parâmetros que diferenciam os dois caminhos na esperança de ser capaz de fazer 
atribuições corretas em casos mais difíceis. 


Se uma reação redox é mais rápida do que a substituição de ligante, a reação possui um 
mecanismo de esfera externa. 


14.13 A teoria de reações redox 

А teoria dos mecanismos de reações redox está bem estabelecida, especialmente para 
reações de esfera externa nas quais, em casos favoráveis, é possível calcular constan- 
tes de velocidade. АР. 


(a) Conceitos necessários para discutir processos de esfera 
externa 


A análise do mecanismo de esfera externa depende de dois conceitos. Um deles é a 
aproximação de Born-Oppenheimer, o que implica que as distribuições de elétrons 
podem ser calculadas assumindo-se que os núcleos são estacionários em uma dada lo- 
calização. Essa separação do movimento de elétrons e do núcleo está baseada na dife- 
rença grande de massa dos elétrons e dos núcleos e, consequentemente a habilidade 
dos elétrons de responder quase instantaneamente aos rearranjos dos núcleos e, reci- 
procamente, aos núcleos responderem somente lentamente ao movimento dos elé- 
trons. Se assumimos que os núcleos estão fixos em uma configuração intermediária 
(estado de transição), podemos descrever a função de onda do elétron migrante distri- 
buída sobre ambos os centros. Energeticamente também é mais econômico para os 
comprimentos de ligação do complexo ajustarem-se aos valores intermediários, e en- 
tão ocorrer a transferência de elétrons, do que a transferência de elétrons ocorrer nos 
comprimentos de ligação do reagente (como seria o caso em transferência de elétrons 
fotoinduzidos, que está sujeita ao princípio de Franck-Condon, Seção 13.5). O segun- 
do conceito de que necessitamos é que a transferência de elétron é mais fácil quando 
os núcleos nos dois complexos tiverem posições que garantem que o elétron tem a 
mesma energia em cada sítio. Segue desses dois pontos que a velocidade de transfe- 
rência de elétron, e a energia de ativação para o processo, é governada pela habilidade 
do núcleo de adotar arranjos que alcançam essas coincidências de energias. 

Para entender como ocorre uma reação de esfera externa, consideramos a reação 
de troca 


ГЕе(он,) 2 + [Fe (0H) ]” ——> [Fe(OH,)g]” + [Fe*(0H,),]* 


onde * indica um isótopo radioativo de ferro que atua como marcador. A constante de ve 
locidade de segunda ordem é 3,0 L mol! s* a 25°C e a energia de ativação é 32 kJ mol”. 

Com os dois pontos teóricos em mente, devemos considerar os três fatores seguintes. Pri- 
meiro, os comprimentos de ligação em Ее(П) são mais longos do que esses em Fe(II). 
Conseqiientemente, uma parte da energia de ativação surgirá do ajuste ao valor comum 
em ambos os complexos. Esse ajuste requer uma mudança na energia de Gibbs, que é cha- 
mada de energia de rearránjo de esfera interna, A'G,¿. Segundo, o solvente imediata- 
mente do lado de fora da esfera de coordenagáo deve ser reorganizado, que resulta em 
uma mudança na energia de Gibbs chamada energia de reorganização da esfera exter- 
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па, АС; Terceiro, há a energia de interação eletrostática entre os dois reagentes, АС. 
А energia de Gibbs de ativação total desse modo é então: 


AG = АС, + A'Gos + A Ges (17) 


O modelo teórico de uma reação de esfera externa baseia-o па aproximação de Born-Op- і 
penheimer е а probabilidade do elétron transferir-se é quando os estados inicial e final do 
elétron têm a mesma energia. 


(b) As curvas de energia potencial para a reação 


Os reagentes inicialmente possuem seus comprimentos de ligação normal para Fe(M) 
е Бе(П1), respectivamente, е a reação corresponde ao movimento em que as ligações 
de Fe(II) encurtam e simultaneamente as ligações de Fe(II) se alongam (Figura 
14.10). A curva de energia potencial para os produtos dessa reação simétrica é a mes- 
ma que para os reagentes, sendo a única diferença o intercâmbio dos papéis dos dois 
átomos de Fe. Assumimos que os movimentos de estiramento metal-ligante asseme- 
lham-se a uma vibração harmônica e assim as desenhamos como parábolas. 

O complexo ativado está localizado na interseção das duas curvas. Entretanto, a re- 
gra do não-cruzamento (Seção 13.3) declara que a energia potencial molecular dos esta- 
dos de mesma simetria não cruzam, mas se desdobram em uma curva superior е uma in- 
Figura 14.10 От perfil de reação simplifi- ferior (como visto na Figura 14.10). A regra do náo-cruzamento implica que, se os rea- 
cado para a troca de elétron em uma reação “ gentes em seus estados fundamentais se distorcem lentamente, eles seguem o caminho 
simétrica. No lado esquerdo do gráfico, ав ¿a mínimo de energia e transformam-se em produtos em seus estados fundamentais. - 
coordenadas nucleares correspondem a 5 М А ; 5 Ру 
Ее(1) е Ее^(Ш); no lado direito, as moléculas As reações redox mais gerais têm energia de Gibbs de reação diferente de zero, as- 
do ligante e do solvente ajustarem as locali- sim as parábolas representando os reagentes e os produtos encontram-se em níveis di- 
zações е as coordenadas nucleares para ferentes. Se a superfície do produto é maior (Figura 14.1 1a), o ponto de interseção mo- 
Ре(11) e Fe*(il), onde * simboliza o isótopo. ye-se para cima e a reação possui uma energia de ativação maior. De forma oposta, mo- 
ver a curva do produto para baixo (Figura 14.11c) conduz a pontos de cruzamento infe- 
пог е energia de ativação menor. No extremo da reação exergônica (Figura 14.114), o 
ponto de interseção se eleva e as velocidades voltam a ficar mais lentas novamente.” 


Energia potencial 


Fe(Il),Fe*(III) Fell), Fe*(Il) 
Coordenada de reação 


- Figura 14.11 O efeito na energia de ativa- 
ção de uma mudança de energia de Gibbs 
de reação para a transferência de elétron 
quando a forma das superfícies de potencial 
permanecem constantes (correspondendo a 
velocidades iguais de autotroca ). 


лае 
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Não estenderemos esse último assunto. А lentidão da velocidade em condições de alta exotermicidade é 
referida como “região invertida de Marcus”. Em um passeio de força experimental, agentes oxidantes alta- 
mente energéticos foram preparados fotoquimicamente e evidência direta para essa região invertida foi obti- 
da. Ver, por exemplo, L.S. Fox, M. Kozik, J.R. Winkler, e H.B. Gray, Science, 297, 1069 (1990). 
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A regra do não-cruzamento implica que, se os reagentes em seus estados fundamentais se 
rearranjarem lentamente, eles seguem o caminho da energia potencial mínima e se trans- 
formam em produtos em seus estados fundamentais. 


(c) A equação de Marcus 


Os diagramas na Figura 14.11 sugerem que há dois fatores que determinam a veloci- 
dade de transferência de elétrons. O primeiro é a forma das curvas em potencial. Se as 
parábolas sobem muito, indicando um aumento rápido em energia com aumento da ex- 
tensão da ligação, seus pontos de interseção serão altos e as energias de ativação tam- 
bém serão. As curvas rasas de potencial, ao contrário, implicam energias de ativação 
baixas. Similarmente, mudanças grandes na distância internuclear de equilíbrio signi- 
fica que os pontos de equilíbrio estão afastados, e o ponto де interseção não será alcan- 
çado sem distorções grandes. O segundo fator é a energia de Gibbs da reação-padrão: 
quanto mais negativo ela for, menor será a energia de ativação da reação. 

Essas considerações foram expressas quantitativamente por R. A. Marcus. Ele de- 
rivou uma equação para predizer a constante de velocidade para uma reação de esfera 
externa a partir das constantes de velocidade de troca para cada um dos pares redox en- 
volvidos e a constante de equilíbrio para a reação global. A шө de Marcus para a 
constante de velocidade k é І 


K = К (18) 
onde k, e k, são as constantes de velocidade para as duas reações de troca e К é a cons- 
tante de equilíbrio para a reação global. O fator fé um parâmetro composto pelas cons- 
tantes de velocidade e da velocidade de encontro; pode ser considerado próximo da 
unidade para cálculos aproximados. A idéia de uma média ponderada das duas veloci- 
dades de autotroca é enfatizada pelo nome de “relação cruzada de Marcus”, que algu- 
mas vezes é dada para a Eq. 18. 

Exemplo 14.5 Usando a equação de Marcus 
Calcule a constante de velocidade a 0°С para a redução de esfera externa de 
[Co(bipy);]” pelo [Co(terpy),]” | 


Resposta: As reações de troca requeridas são 


[Со(ыру), + [Co*(bipy),I" —> [Со(ыру)„]” + [Со*(Ыру)” 
ІСойегру) 7% [Со*(їегру)„]” Бек ІСойегру 7 ІСо"“(тегру) 17 


onde k, -9,0 mol” $", k=48L mol” s“, e K=3,57, todos a 0°C. Tomar f= 1 forne- 
ce k = (9,0 x 48x 3,57)" L mol” a, ou 39 L mol” s~". Esse resultado se compara ra- 
zoavelmente bem com o valor experimental, que é 64 L mol” 


Teste seus conhecimentos 14.5 Para reações com К, e k como dado no 
exemplo, qual seria a velocidade de transferência de elétron se a reação 
global tivesse E” = +1,00 V? 


bessesessesacasovsesooosese ЛЛ ‚жже е асе әзе» ‚зла ен озне» ...... ...... 


А equação de Marcus pode ser expressa como relação linear de energia livre porque os 
logaritmos das constantes de velocidade são proporcionais às energias de ativação de 
Gibbs. Então, 

2ink=Ink, + Ink, + Ink (19) 
implica que ; 
2A*G = АС, + АС, + АС (20) 


А Figura 14.12 mostra a correlação entre as velocidades e a energia de Gibbs da rea- 
ção global рага a oxidação de uma série de complexos substituídos de Fe(II) pelo 
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Figura 14.12 Correlação entre velocida- 
des (expressas pela energia de Gibbs de ati- 
vação) e da energia de Gibbs de reação pa- 
ra a oxidação de uma série de complexos de 
Fe(Il) fenantrolina pelo Ce(IV) em ácido sul- 
fúrico (círculos abertos) e Fe”(aq) em ácido 
perclórico (círculos fechados). 


Ce(IV). O ajuste para a linha reta é um sinal do sucesso da equação aproximada de 
Marcus. 

Desvios da equação de Marcus são considerados sinais de características espe- 
ciais nas reações de esfera externa. Essas características podem incluir uma barreira 
criada pela mudança de spin alto para baixo durante a transferência de elétron, ou 
uma mudança em simetria, tal como de octaédrico ao tetragonal distorcido. Um 
exemplo importante são os complexos de amina de cobalto, nos quais a troca de elé- 
tron entre Co(11) e Со(Ш) é bastante lenta. O fator spin pode ter um papel importan- 
te porque os complexos de Co(II} são d’ de spin alto е os do Со(Ш) 4° de spin baixo. 
Entretanto, a transferência de um elétron ao LUMO antiligante o de um complexo а 
de spin baixo também requer uma distorção tetragonal substancial. Alternativamente, 
desvios da região de Marcus simplesmente poderiam indicar que a reação é de esfera 
interna em vez de esfera externa. po 

A equação de Marcus, Eq. 18, é uma equação aproximada para a constante de velocidade 

de transferéncia de elétron de esfera externa. Desvios da equagáo de Marcus sáo conside- 

rados sinais de características especiais em reações de esfera externa, tais como requisi- 


tos de spin e de simetria. 


(d) Reações de esfera interna 

As reações de esfera interna são muito mais difíceis de analisar porque, enquanto uma 
reação de esfera externa deve ter uma transferência de elétron, uma reação de esfera 
interna pode ser de transferência de elétron ou de grupo. Em muitos casos, é muito di- 


fícil distinguir as duas. 
Uma reação de esfera interna pode ser considerada o resultado de três etapas: 


1 Formação do complexo unido por ponte (и): 
M'L; + XML, —> L,¡M'—X—M""L;+L 
2 Transferência de elétron: 
МАМРЕ MSM UL, 
3 Decomposição do complexo sucessor nos produtos finais: 
1„М|—Х—М'1.; — produtos 


A etapa determinante da velocidade da reação global pode ser qualquer um desses pro- 
cessos, mas o mais comum é a etapa de transferência de elétron. Reações nas quais a 
separação do complexo sucessor é a velocidade determinante são comuns somente se 
a configuração dos dois íons metálicos após a transferência de elétrons resultar em 
inércia substitucional — então um complexo inerte binuclear é um produto caracterís- 
tico. Um exemplo bom é a redução de [RuCKNH;,]” por [Cr(OH,), Т”, em que a eta- 
pa determinante de velocidade é a dissociação de [Ru(NH,),(u-CCr”(OH,),]'*. Rea- 
ções em que a formação do complexo unido por ponte é determinante da velocidade 
tendem a ser bastante similares para uma série de associados de uma dada espécie. Por 
exemplo, a oxidação de V”(aq) procede mais ou menos a mesma velocidade para uma 
série longa de oxidantes de Со(Ш) com ligantes diferentes unindos por ponte. A expli- 
cação é que a etapa determinante de velocidade é a substituição de uma molécula de 
Н,О da esfera de coordenação de V(ID. 


Т ЛЛ AS 


8 Testes da equação de Marcus estão resumidos ет О.А. Pennington, In Coordination chemistry (ed. A E. 
Martell), ACS Monograph 174, Vol.2. American Chemical Society, Washington, DC (1978). 


eme on РУ елт 


Ani tera A IS RN эга. 


RE te теу mc e e у чөт нылле е me 


f 
| 
| 


$ 
ү 
В 

А 
E 
Ê 
É 
[4 
% 
A 
F 
Ё 
i 
і 
Ё 
Ê 
é 
é 
Е 


MECANISMOS DE REAÇÃO DE COMPLEXOS DE METAIS DO BLOCO d 


Аз reações numerosas em que a transferência de elétrons é a determinante da ve- 
locidade não exibem tais regularidades simples. As velocidades variam em um inter- 
valo amplo à medida que variam os íons metálicos e os ligantes que unem por ponte. 
Uma vez que a mudança dos estados de oxidação requer reorganização de ligantes e de 
solventes da mesma forma que ocorre para as reações de esfera externa, as tendências 
indicadas pela relação de Marcus também encontrarão alguma aplicação para reações 
de esfera interna. Uma maneira muito interessante de estudar o papel das barreiras pa- 
raa reorganização é a síntese de complexos unidos por ponte do tipo mostrado em (13) 
como modelo para complexos precursores de esfera interna. Os dados na Tabela 14.11 
mostram algumas variações típicas à medida que o ligante unido por ponte, metal oxi- 
dante e metal redutor são trocados. 


[(bipy),CIRu" — N N — Ru" (bipy),CI]* 


O, 
13 


Todas as reações na Tabela 14.11 resultam na mudança do número de oxidação 
por + 1. Tais reações frequentemente ainda são chamadas de processos de um equi- 
valente, o nome refletindo em grande parte o termo antiquado “equivalente químico”. 
Seus mecanismos requerem transferência de elétrons ou de radicais. Similarmente, 
reações que resultam na mudança de número de oxidação por + 2 frequentemente são 
chamados de processos de dois equivalentes e podem se assemelhar a substituições 
nucleofílicas. Essa semelhança pode ser vista considerando-se a reação 


[PECL] + PÉ CI] — [РИСІ] + [*Р С] 
que ocorre através de uma ponte de CI (14). А reação depende da transferência de um 
íon СІ na separação do complexo sucessor. 


A etapa determinante da velocidade da reação global pode ser qualquer ит dos três com- 
ponentes dos processos já enumerados, mas um processo comum é a etapa de transferên- 
cia de elétron. 


Tabela 14.11 Constantes de velocidade de segunda ordem para reações de esfera interna 
selecionadas com ligantes variáveis unidos por pontes 


Oxidante Redutor Ligante unido por ponte k/(L mor's”) 
[Co(NH)e]”" [Ст(он,)." | 8х 107 
(Соғ(мн,),% ІСгон,” E 2,5x 10º 
[CoCHNH,)¿J”* (сон, сг 6,0 x 10º 
[ColNH)s"" Cr(0H,k]” Г 3,0x 10º 
(со(мс5)(мн,) Т? [Cr(OH Jal" NCS 1,9x10 
[Co(SCN)(NHy)s]"" ІСгон, 7” SCN 1,9x 10º 
(Со(мн,) (он. [Cr(OH,)s]”" HO 1x10“ 
[Сге(он,).)?* [Cr(OH,)¿]”" F 7,4x 107 
[Co(NH,):0,0 LOr — АЦА) OH] 92 «ON 1x 107 
[Co(NH)¿0,C 70,6 

(ON —вц\ну (он, (Ox 1,8x 10% 


сі a dE 
сі е a г _ 
a” | ica 
С сі 
14 


527 


528 


QUÍMICA INORGÂNICA 


14.14 Adição oxidativa 
A reação do tipo 


 [NCKCO)L,)] + КІ --> ПҚКУТХСІ(СОЛ.1 


onde L = PPh, e R é um grupo alquila, é chamada de adição oxidativa.” Na reação, о 
complexo quadrado planar а“ usa o par de elétron axial não-ligante para ligar-se ao áci- 
do de Lewis de entrada (R* ou Н" nesse caso) e о par solitário da base X ou H coorde- 
na-se ao metal atuando como ácido. O efeito resultante é um metal oxidado de dois elé- 
trons, de d° а df. Como o grupo alquila e o ânion são mais eletronegativos do que o me- 
tal, formalmente eles adquirem todos os quatro elétrons envolvidos na ligação M—R e 
М--, assim o número de oxidação do metal muda em +2 (correspondendo à oxidação). 
Reações similares são exibidas pelas espécies da” [Pd(PPh;),] e [NICP(OED.),]. 

Há três mecanismos importantes de adição oxidativa. O primeiro é a adição de Н, 
seguida pela cisão da ligação Н--Н: 


PR NPR PR 
СО 1-2 е ar: oc! 2РАЗз 
—= X аш X — >! H 
Мб Мб . А АзР | 
X 


` А adição oxidativa de Н, nessa forma sempre produz um diidreto cis.” A entalpia de 


ativação para a reação, que geralmente se encontra no intervalo de 20 a 40 kJ mol”, é 
muito menor do que a entalpia de ligação de H, (436 kJ mol”), o que sugere que a que- 
bra de poucas ligações ocorreu na formação do complexo ativado. Essa conclusão é 
confirmada substituindo-se H por D. O fato de os complexos de dihidrogênio (diferen- 
te do diidreto) serem preparados quando H, está ligado side on a um átomo metálico 
sugere que o complexo ativado para a adição oxidativa também possui um arranjo si- 
de on M—H, que, subseqiientemente, colapsa para o produto cis-diidreto. 

Um mecanismo alternativo envolve o ataque nucleofílico sobre um átomo de С pe- 


‚ los elétrons do par solitário do átomo metálico: 


H 5 ih H 
Ж A 
(Rad + ПЕ 6 ыз A 4 2РА, 
\ ES 
Ph PR, Ph 


A adição oxidativa de haloalcanos frequentemente procede dessa maneira, pelo ataque 
nucleofílico do átomo metálico no átomo de C que suporta o halogênio. Nesse exem- 
plo, o ataque do Pd desloca СГ na etapa determinante da velocidade; a adição subse- 
quente de СГ então é rápida.” O fato de que essas reações não são muito estereossele- 
tivas ao átomo metálico é consistente com esse mecanismo. Ao contrário, uma inver- 
são ocorre no átomo de С, o que demonstra que o deslocamento nucleofílico realmen- 
te está ocorrendo. A ordem de reatividade para haloalcanos indica que o impedimento 
estérico inibe o ataque, e as velocidades de reação se encontram na ordem: 


CH,X>CH,CH,X >CHR,X > ciclo-hexil-X Х = halogênio 


7%%%6042%%0000006Ы0ЫЫЫы6,.6Ы.,Ш6ьшб бө өс өз өзегеееееееесеееееевеееевеевеееевезееегееевеевееееееееееееееееееевеевееее веса, е 


° H, ou HX, onde X é um halógénio, pode substituir o iodoalcano. 
19 А.) Kunin, C.E. Johnson, J.A. Maguire, W.D. Jones, е R. Eisenberg, J. Am. Chem. Soc. 109, 2963 (1987). 


“J. Halpern, Acc. Chem. Res. 3, 386 (1970). г 
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O terceiro mecanismo envolve radicais; ele é acelerado pelo O, e pela luz, e envolve 
um elétron de cada vez: 


[IFCI(CO)(PMes),] + В 
М 
| cl с 
| РМе | PMe 
| e ІШ > 4 RE => ga с + В. 
1 Ме; Р ‚ = Mes Р | 
| co co 


negao 


A perda de estereoquímica, inibição por abstração de radical e sensibilidade ao O, 
normalmente são indicadores de reações radicalares. Os haloalcenos, haloarenos е 
c.-haloésteres mostram evidências desse caminho de radical em reações com 
ПСІ(СО) (РМе,),].° no 

O inverso da adição oxidativa é a eliminação redutiva. Como veremos no Capítu- 
lo 17, a combinação de adição oxidativa e de eliminação redutiva pode ser usada para 
modificar compostos orgânicos de forma a serem úteis na construção de ciclos catalí- 
ticos. Um exemplo simples é a adição oxidativa 


RCO 
РУР Он; PhP, | CH 
ж 3 3 
e Rh q + ВСОСІ — b 270 
об PPh, | ос” | “er, 
СІ 
seguida pela eliminação redutiva 
RCO О | 
PhP, | 2993 PhP „Об 
e Rh —> — RCOCH, + p Rh 
ос” | Y PPh, 927 “РР, 
СІ 


А reação global é а conversão de um cloreto de асПа para uma cetona. 


Os três mecanismos importantes de adição oxidativa são (1) adição apolar, (2) ataque nu- 
cleofílico inicial sobre um átomo de carbono pelos pares solitários de um átomo metálico, 
(3) etapa de adição sucessiva de radicais. 


Reações fotoquímicas ~ 


OR RS er di AA ARANA 6 a rei а ыда а 


À absorção de um fóton aumenta a energia de um complexo, normalmente entre 170 e 
600 kJ mol”. Como essas energias são maiores do que as energias de ativação nor- 
mais, não seria surpreendente que fossem abertos canais novos de reação. Entretanto, 
quando a energia de um fóton é usada para fornecer energia para a reação direta primá- 
ra, a reação inversa é quase sempre muito favorável, e boa parte do projeto de siste- 
mas fotoquímicos eficientes envolve a tentativa de evitar a reação inversa. 


4%%%%%4%8006%46066Ы06006060Ы60ы0Ы6үЫ.,ы6ш0 шыЫ660Ы6,..0Ы DO DCI NO ы SO UNO OU O Or A DU ез ег есе Dad adia 


Y ЈА. Labinger, J.A Osborne, е N.J. Coville, Inorg. Chem. 19, 3236 (1980). 
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14.15 Reações imediatas e retardadas 

Em alguns casos, os estados excitados se dissociam quase imediatamente após serem 
formados. Entre os exemplos estão a formação dos intermediários de pentacarbonila 
que iniciam a substituição do ligante carbonila: 


ССО), > Cr(CO), + СО 
ea cisão de ligações Со--СІ: 


[Co" CNH)" һу (2,<350 nm) › (Соңын ксі. 


Esses processos ocorrem em menos do que 10 ps е consegiientemente são chamados 
de reações imediatas. 

Na segunda reação, o rendimento quântico, a quantidade de reação por mol de 
fótons absorvidos, aumenta à medida que o comprimento de onda da radiação decres- 
ce (e a energia do fóton aumenta). À energia em excesso da energia de ligação está dis- 
ponível para fragmentos recentemente formados e aumenta a probabilidade de ruptu- 
ra uns dos outros em solução antes de terem uma oportunidade de se recombinar. 

Alguns estados excitados possuem tempos de vida longo. Eles podem ser conside- 
rados isômeros energéticos do estado fundamental que pode participar em reações re- 
tardadas. O estado excitado de (Еа ыру); “criado pela absorção de um fóton na 
banda de transferência de carga metal ligante (Seção 13.4) pode ser considerado um 
КИШ) complexado a um ánion radical do ligante. Suas reações redox podem ser ex- 
plicadas adicionando-se a energia de excitação (expressa como um potencial que usa 
-FE = AG e equaciona AG à energia de excitação molar) ao potencial de redução do 


estado fundamental: 


[Ru(bipy)1"+e” —> [Ru(bipy),]” 
E? = +1,26 V (-122 kJ mol”) 
[Ru(bipy),]" + hv(590 пт) —> ГЕч(Ыру) 1" 
AG = +202 kJ mol”) 
(Ru(bipy),1*+e —— [Ru(bipy),]* 
Е =-0,84 V (+80 КІ mor! 


Espécies eletronicamente excitadas podem se dissociar imediatamente ou após ит atraso. 


14.16 Reações de transferência de carga e d-d 

Vimos (Seção 13.3 e 13. 4) que há dois tipos principais de promoção de elétron em com- 
plexos metálicos espectroscopicamente observáveis, a saber transições d-d e transições 
de transferência de carga. Uma transição d-d corresponde a uma redistribuição de elé- 
trons essencialmente angular dentro de uma camada d. Em complexos octaédricos, essa 
redistribuição corresponde fregiientemente à ocupação de orbitais e, antiligantes de 
M—_L. Um exemplo é a transição “Т,, — “A, (Pe, — г) em [СМН,) Г". A 
ocupação do orbital е, antiligante resulta em um rendimento quântico próximo а 1 (es- 
pecificamente 0,6) para a fotossubstituição 


[Cr(NH;) р" + HO — > [Cr(NH;)s(0H)]” +NH, 


Essa é uma reação imediata, pois ocorre em menos do que 5 ps. 

As transições de transferência de carga correspondem à redistribuição radial da 
densidade eletrônica. Elas correspondem à promoção de elétrons para orbitais predo- 
minantemente ligantes se a transição é de metal para ligante ou em orbitais de caráter 


8 Бага uma discussão, ver T.J. Meyer, Excited state electron transter. Prog. Inorg. Chem. 30, 389 (1983). 
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metálico se a transição é de ligante para metal. O primeiro processo corresponde à oxi- 
dação do metal e o último, à redução do metal. Normalmente, essas excitações iniciam 
reações fotorredox da espécie já mencionada em conexão com Со(Ш) e Кі). 

Embora seja uma primeira aproximação muito útil associar a fotossubstituição e a 
fotoisomerização com transições d-d e a fotorredox com transições de transferência de 
carga, a regra não é absoluta. Por exemplo, não é incomum uma banda de transferên- 
cia de carga resultar em fotossubstituição por um caminho indireto: 


[Co" CNH) ]" + HO —%>5 [Co'(NH,).(OH,)]* + CL 
[Co"(NH;)(0H,))” + С. —> [СоЧМн,)он,)р + CI 


Nesse caso, o aquo-complexo formado após a fissão homolítica da ligação Co—C] é 
re-oxidada pelo átomo Cl- O resultado líquido deixa о Co oxidado e substituído. Reci- 
procamente, o estado “E de vida longa do [Cr(bipy),]* é um estado puro d-d que náo 
apresenta reatividade substitucional em solugáo ácida. Seu tempo de vida de micros- 
segundos permite que o excesso de energia intensifique as reações redox. O potencial 
de redução (+1,3 V), calculado adicionando-se a energia de excitação ao valor do es- 
tado fundamental, explica sua função como agente oxidante bom, em que ele sofre a 
redução ao [Cr(bipy),]”. 

Uma primeira aproximação útil é associar a fotossubstituição e a fotoisomerização com 

transições d-d e a fotorredox com transições de transferência de carga, mas a regra não é 

absoluta. 


14.17 Тгапвісбев em sistemas com ligação metal-metal 


Encontramos a transição 6%-6 de ligações múltiplas metal-metal no Capítulo 13, e não 
seria surpreendente se a população de um orbital antiligante do sistema metal-metal 
pudesse algumas vezes iniciar a fotodissociação. É mais interessante que tais estados 
excitados sejam mostrados para iniciar a fotoquímica redox multieletrônica. 

Um dos sistemas mais bem caracterizado é o complexo de platina dinuclear 
[Pt(u-P,0,H,),]” informalmente chamado “PtPOP” (15). Não há ligação metal-me- 
tal no estado fundamental dessa espécie Pd de Pt(1D)—P1D. O padrão HOMO-LU- 
MO indica que a excitação povoa um orbital ligante entre os metais (Fig. 14.13). O es- 
tado excitado semipreenchido possui um tempo de vida de 9 us. Ele é um agente oxi- 
dante poderoso, e reage por transferência de elétrons e transferência de átomo de ha- 
logénio. Os produtos de oxidação mais interessantes são Р(П)——Р‹(Ш), que contém 
ligantes X (onde X é halogênio ou pseudo-halogênio) e ambos ocupam posições ter- 
minais e uma ligação simples metal-metal. A irradiação na presença de (Bu),SnH for- 
nece um produto diidreto que pode eliminar Н,. 

A irradiação do agregado dinuclear ligado quadruplamente Мо,(О,Р(ОС,Н,),), 
(16) a 500 nm na presença de СІСН,СН,СІ resulta na produção de eteno e na adição 
de dois átomos de СІ aos dois átomos de Mo, com uma oxidação de dois elétrons.” A 
reação procede em etapas de um elétron, e requer um complexo com os metais blo- 
queados por ligantes aglomerados estericamente. Se ligantes menores estão presentes, 
a reação que ocorre é uma adição oxidativa fotoquímica da molécula orgânica. 


A população de um orbital antiligante metal-metal algumas vezes pode iniciar a foto-disso- 
ciação; mostrou-se que tais estados excitados iniciam a fotoquímica redox multieletrónica. 


“A química desse complexo interessante está revisada em D.M. Rounhill, Н.В. Gray, е C.-M. Chi, Acc. 


Chem. Res. 22, 55 (1989). 
% CM. Partigianoni, I.J. Chang, е D. Nocera, Coord. Chem. Rev. 105, 97 (1990). 
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Figura 14.13 O complexo dinuclear 
[Pt(u-P,0;H,)]". A estrutura consiste em 
dois complexos quadrado-planares face a 
face unidos por um ligante de pirofosfito. O 
metal р;—р, е os orbitais а. —d,. interagem 
ao longo do eixo Pt—Pt. Os outros orbitais р 
e d são considerados não-ligantes. 
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F.Basolo е R.G. Pearson. Mechanisms of inorganic reactions. Wiley, 
New York (1967). Esse livro é o clássico na área. 


Exercícios 
14.1 Classifique (а\ ХН,. (b) СГ, (с) Ag”. (d) sy, (е) АГ“ como nu- 
cleófilos ou eletrófilos. 


142 As reações de Ni:CO),, nas quais fosfinas ou fosfitos substi- 
шет CO para gerar a família Ni(CO),L, ocorrem na mesma velocida- 
de para diferentes fosfinzs ou fosfitos. A reação é 4 ou а? 


14.3 Мо experimento 121. “CI” é adicionado à solução durante-o es- 
tudo do isomerismo cis 2 :rans de [CoCl,(en),]” para determinar se а 
isomerização é acompanhada pela substituição. No experimento (b), D 
substitui H nos ligantes amina de [Cr(NCS) (NH;),] e reduz a veloci- 
dade de substituição de NCS” pela água. Qual experimento estuda o 
mecanismo estequiomérico e qual estuda o mecanismo íntimo? 


14.4 Escreva a lei de velocidade para à formação de [MnX(0H,),] a 
partir do íon aquo e X . Como você faria para determinar se a reação é 
doua? 


14.5 Complexos octsélricos de centros metálicos com números de 
oxidação elevados ou dz metais 4 da segunda е da terceira série são 
menos lábeis do que aguzi=s de número de oxidação baixo е de metais 
d da primeira série do bloco. Avalie essa observação baseada na etapa 
determinante de velocidzi= dissociativa. 


14.6 Um complexo de РЕП) de tetraetildietilenotriamina é atacado 
por СІ 10” vezes menos rzpidamente do que o análogo dietilenotriami- 
na. Explique essa observação em termos de uma etapa determinante de 
velocidade associativa. 


14.7 A velocidade ce perda de clorobenzeno, PhCl, de 
_ [W(CO),L(PhC])] cresce com o aumento no ángulo de cone de L. O 
que essa observação suzere sobre o mecanismo? Quando РІСІ é 
substituído por um ligan:e fosfina, a velocidade de reação depende 
da concentração de fosíina nos experimentos conduzidos à baixa 
concentração de fosfine. Essa observação está em conflito com a 
conclusão mecanística tirada a partir dos efeitos de ângulo de cone? 


14.8 O fato de que хис) pode ser isolado ajuda а explicar por 


pe СА å ЛИЕ 5 Ағы 
que as reações de substituição de [Ni(CN).] são muito rápidas? 


M.L. Tobe, Inorganic reaction mechanisms. Nelson, London (1972). 
Esse é um tratamento de fácil leitura. 


C.H. Langford e H.B. Gray. Ligand substituition processes. W.A. 
Benjamin, New York (1966). Esse livro introduziu a notação associa- 


tiva/ dissociativa. 
Eis uma série de revisões sobre o trabalho atual: 


M.V. Twigg (ed.), Mechanisms of inorganic and organometallic reac- 
tions, Vols 1-8. Plenum Press, New York (1983-94). 


W. Preetz, G. Peters, and D. Bublitz, Preparation and investigation of 
mixed octahedral complexes. Chem. Rev., 96, 977 (1996). 


14.9 Programe a síntese em duas etapas de cis e de trans- 
ІРІСІММО-)(МН partindo de [PtC1,]7. 


14.10 Como cada uma das seguintes modificações afetam a veloci- 
dade de uma reação de substituição de complexo quadrado-planar? (a) 
Trocando um ligante trans de H para СІ. (b) Trocando o grupo abando- 
nador de Cl 1. (с) Adicionando um substituinte volumoso a um ligan- 
te cis. (d) Aumentando a carga positiva no complexo. 


14.11 А velocidade de ataque no Со(Ш) por um grupo de entrada Y 
é quase independente de Y com uma exceção espetacular da reação 
rápida com ОНГ. Explique a anomalia. Qual é a implicação de sua ex- 
plicação para o comportamento de um complexo sem acidez de Brgn- 
sted nos ligantes? | 


14.12 Escreva os produtos das seguintes reações: 

(а) ІР(РЕ,), 17 + 2СГ 

(b) [PICL]J” +2PR, 

(с) с-ІРАМН,) (ру) + 2СГ 

14.13 Coloque em ordem crescente de velocidade de substituição 


por H,O os complexos (a) [Co(NHy%]”", (b) [Rh(NH;)]", (с) 
СШОМН,), Г“, (d) |Ма(ОН,) 7” (e) (м(ОН,)77. 

14.14 Determine o efeito na velocidade de reações de complexos de 
Ка(Ш) ativadas dissociativamente de (a) um aumento na carga global 
no complexo; (b) mudança do grupo abandonador de NO, para СГ; (с) 
mudança do grupo de entrada de CI” para Г; (4) mudança dos ligantes 
cis de NH, para H,O; (e) mudança de um ligante etilenodiamina para 
propilenodiamina quando o ligante abandonador é СГ. 


14.15 Acredita-se que o mecanismo de inserção de CO seja 
* RMn(CO), == (RCO)Mní(CO), 


(RCO)Mn(CO), + L == (КСО)Ма (СО), е 
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na primeira etapa, о intermediário acila é formado, deixando uma ро- 
sição de coordenação vazia. Na segunda etapa, entra um ligante. А 
concentrações de ligantes elevadas, a velocidade é independente de 
[L]. Nesse limite, que constante de velocidade pode ser extraída a par- 
tir dos dados de velocidade? 


14.16 Tem-se estudado dependência da pressão na substituição de 
clorobenzeno (РІСІ рог piperidina (pip) no complexo 
[W(CO)(PPhy(PhCl]. O volume de ativação encontrado é de 
+11,3 ст? mol". O que esse valor sugere sobre o mecanismo” 


14.17 Escreva por extenso os caminhos de esfera interna e de esfera 
externa para a redução do íon azidopentaaminocobalto(II) com 
vag). Que dados experimentais podem ser usados para diferenciar 
os dois caminhos? 


14.18 O intermediário [Fe(SCN)(OH,),J* pode ser detectado na rea- 
ção de [Со(мсѕ)(мн,),]" com Fe”(ag) para dar Бе (аа) e Co” (aq). 
O que essa observação sugere sobre o mecanismo? 


Problemas 


14.1 Soluções de [РЕН,(Р(СН,),),] existem como uma mistura de 
isômeros cis e trans. A adição de excesso de P(CH,), conduz à forma- 
ção de [РІН,(Р(СН,),),] em uma concentração que seria detectada 
usando-se RMN. Esse complexo trocou ligantes fosfina rapidamente 
com o isômero trans mas não o cis. Proponha um caminho. Quais são 
as implicações para о efeito trans де H em relação a P(CH,),? (Ver 
D.L. Packett e W.G. Trogler, Inorg. Chem. 27, 1768 (1988).) 


14.2 Dado o seguinte mecanismo para a formação de um complexo 
quelato 


[Ni(OH,)]" + L—L == [Ni(OH)o]”, L—L Қ, rápido 
(мон, + L—L = [Ni(OH,), L—L]* +H,0 kk! 
N(OH)L—L]” == [М(ОН,) 1—1) + Н,0 ky 6, 


Derive a lei de velocidade para a formação do quelato. Discuta а eta- 
pa que é diferente daquela para os dois ligantes monodentados. Des- 
cobriu-se que a formação de quelatos com ligantes fortemente ligados 
ocorre na velocidade de formação de complexos monodentados aná- 
logos, mas que a formação de quelatos de ligantes fracamente ligados 
é significantemente menor. Assumindo um mecanismo /,, explique es- 
sa observação (ver R.G. Wilkins, Acc. Chem. Res. 3, 408 (1970).) 


14.3 О complexo [PtH(PEt,),1* foi estudado em acetona deuterada 
na presença de excesso de PEt,. onde Et СН,СН,. Na ausência de 
excesso de ligante, o espectro de RMN-'H na região de hidreto exibe 
dois tripletes. À medida que se adiciona excesso de ligante PEt,. os tri- 
pletes começam a colapsar, a forma do sinal dependendo da concen- 
tração do ligante. Dê um mecanismo para esclarecer os efeitos do ex- 
cesso de PEt,. 


14.44 As reações de substituição do complexo de RH(II) binuclear 
unido por ponte [Rh,(1-O,CCH,),XY] (17) foi estudado por M.A.S. 
Aquino e D.H. Macartney (Inorg. Chem. 26, 2696 (1987)). As veloci- 
dades de reação mostram uma dependência pequena na escolha do 
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14.19 А substituição fotoquímica de [W(CO py] (py = piridina) 
com trifenilfosfina dá W(CO)(P(C¿H,),). Na presenga de excesso de 
fosfina, o rendimento quántico é aproximadamente 0,4. Um estudo de 
fotólise instantánea revela um espectro que pode ser atribuído ao inter- 
mediário W(CO),. Qual produto e rendimento quántico vocé prevé pa- 
ra a substituição de [W(CO)s(py)] na presença de excesso de trietilami- 
na? Essa reação é iniciada a partir do estado excitado de campo ligan- 
te ou МЕСТ do complexo? 


14.20 A partir do espectro de [CrCUNH,),]” mostrado na Figura 13.9, 
proponha um comprimento de onda para a fotorredução de Cr(II) pa- 
ra Cr(II) acompanhada pela oxidação de um ligante. 


14.21 As reações de [Pr(Ph),(SMe,),] com o ligante bidentado 1.10- 
fenantrolina (phen) resultam em [Pt(Ph), phen]. Há um caminho ci- 
nético com parâmetros de ativação АЧ = +101 kJ mol”! e 
Д5 = +42 J K” mol”. Proponha um mecanismo. 


grupo de entrada. A tabela mais abaixo mostra a dependência do gru- 
o abandonador, X, e do ligante no Rh oposto. (trans) Y a 298K. Que 
8 р \ 
conclusões você pode tirar a respeito do mecanismo” 


сн; 


о 


17 


+ > т 
Observe que o complexo possui uma configuração d em cada Rh e 
uma ligação simples Rh—Rh. 


x Y k/L mols" 
H,O H,O 10-10” 
СНОН CH,0H 2х 10° 
CH¿CN CH¿CN 1,110? 
PPh, PPh, 1,5x 10º 
CH,CN PR, 10-10% 
PR, CH¿CN 107-107 
N-doador HO 102-103 
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14.5 А Figura 14.14 (que é de J.B. Goddard е F. Basolo, /norg. 
Chem. 7, 936 (1968)) mostra as constantes de velocidade de primei- 
ra ordem observadas рага a reação de [PdBrL]' com vários Y” para 
dar [PAYL]' onde L é ELNCH,CH,NHCH,CH,NH.. Observe a incli- 
nação Íngrime para S,07 e as inclinações zero para X = N}, Г, МО; 
e SCN”. Proponha um mecanismo. 


о SOF «Н50; 


Figura 14.14 Os dados necessários para o Problema 14.5. 


14.6 А entalpia de ativação para a redução de cis-[CoCL(en),]” por 
Сі ад) 6-24 kJ mol”. Explique o valor negativo. (Ver R.C. Patel, 
R.E. Ball. J.F. Endicott, е R.G. Hughes. /norg. Chem. 9, 23 (1970).) 


14.7 A velocidade de redução de (со(хн), он,” рог Cr(II) é se- 
te ordens de magnitude mais lenta do que a redução de sua base con- 
jugada, [Co(NH, (Он) por Ст). Para as reduções corresponden- 
tes com (Баман, Т”, os dois diferem por menos do que um fator de 

10. O que essas observações sugerem sobre os mecanismos? Comen- 
“te sobre H.O e ОН” como ligantes-ponte. 


14.8 Usando o espectro de RMN na Figura 14.15, estime a veloci- 
dade de troca entre amónia livre e coordenada para complexos de 
Со(ШЇ) alquila representado. (Ver RJ. Guschl е T.L. Brown, Inorg. 
Chem. 13, 959 (1974).) 


14.9 Calcule as constantes de velocidade para reações de esfera ex- 
terna a partir dos seguintes dados. Compare os seus resultados aos va- 
lores medidos na última coluna. 


к, / kl Kons! 

Reação (Lmor's!) (Lmol's!) Е?/М (Lmol's”) 
Cr Ее” 2x107 4,0 +1,18 2,3х103 
МСМ), >4x10 44 +0,90 >10º 

+ Ce(lv) 
ІҒе(СМ,9 7,4x10 3х10: +0,20 1,7х105 

+ MnO; 
[Fe(phen),J” >3 х 10° 44 +0,36 1,4х10° 


+ Ce(lV) 
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Figura 14.15 О espectro de RMN-'H a 100 MHz necessário para о 
Problema 14.8. 


14.10 А adição oxidativa de СН, ao complexo de Rh(D) (18) tem a 
lei de velocidade: 


kos = К, + СН, 


O termo К, é sensível à nucleofilicidade do solvente. Foi sugerido (S.J. 
Basson, J.G. Leipoldt, A. Roodt, e J.A. Venter, Inorg. Chim. Acta 128, 
31 (1987)) que a lei de velocidade implica caminhos competidores pa- 
ra a etapa inicial: um envolvendo o ataque nucleofílico do grupo CH, 
para dar uma espécie pentacoordenada, e um segundo em que o sol- 
vente forma a espécie pentacoordenada anterior ao ataque do CHI. 
Escreva caminhos para a adição oxidativa e identifique as etapas ele- 
trofílicas e nucleofílicas. 
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14.11 A Figura 14.16 (que é de W.R. Muir e С.Н. Langford, Inorg. 
Chem. 7, 1032 (1968)) mostra gráficos das constantes de velocidade 
de primeira ordem observados em função de [X7] para as reações 


[Со(№О Xdmsoen),]” + X7 > [Co(NO,)X(en),]”” + dmso 


Parta do princípio de que todas as três reações têm o mesmo meca- 
nismo. (a) Se os mecanismos fossem D, a que correspondem as 
constantes de velocidade limites? (b) Se os mecanismos fossem /,. a 
que corresponde a velocidade-limite? (c) Qual é o significado do fa- 
to de que a constante de velocidade de troca de dmso ser maior do 
que os limites para o ataque de ánions? (d) As constantes de veloci- 
dade limites são 5x 10787, 1,2 x 107 s”, e cerca de 1 x 107 s™ pa- 
ra СГ. NO; e NCS. respectivamente. À evidência favorece um me- 
canismo D ou um /,2 


DO T a RS 
---- dmso 


—— NO, 


1015" 


0.03 0.05 
(Хто) 


Figura 14.16 Оз dados necessários para o Problema 14.11. Veloci- 
dade da reação do fon cis-[Co(en) (NO.)(dmso))*” em tunção da con- 
centração do ánion de entrada X” para ХГ = МО: СГ e NOS”. A linha 
tracejada mostra a velocidade da reação de troca de dmso. 
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Classificação, nomenclatura e estrutura 


15.1 Nomenclatura 

15.2 Comparação com compostos de hidrogênio 
15.3 Estrutura e ligação 

15.4 Estabilidade 

15.5 Síntese 

15.6 Padrões de reação 


Compostos iônicos e elétron-deficientes dos 
Grupos 1,2 e 12 

15.7 Metais alcalinos 

15.8 Metais alcalinos terrosos 

15.9 O grupo do zinco 


Compostos elétron-deficientes do grupo do boro | 


15.10 Compostos organoboro 

15.11 Compostos organoalumínio 

15.12 Compostos organometálicos de gálio, índio 
e tálio 


Compostos com número exato de elétrons do 
grupo do carbono 


15.13 Compostos organossilício 


15.14 Compostos organometálicos de germánio, 
estanho e chumbo 


Compostos ricos em elétrons do grupo do 
nitrogênio 


15.15 Compostos organometálicos de arsénio, 
antimónio e bismuto 


15.16 Compostos catenados e com ligações múltiplas 
Leitura complementar Й 
Exercícios 


Problemas 


principal 


Há muitas similaridades entre as propriedades químicas dos 
compostos de hidrogênio e os alquile derivados dos elementos 
do grupo principal. Em parte, isso se deve às eletronegativida- 
des similares do hidrogênio e do carbono e resulta em forças si- 
milares e polaridades das ligações carbono-elemento e hidrogê- 
nio-elemento. Aqui consideramos os compostos organometálicos 
dos elementos do grupo principal e incluímos o grupo do zinco, 

que é muito similar. Os compostos organometálicos dos blocos d 
e f são tratados no Capítulo 16 e o papel dos compostos organo- 
metálicos na catálise é tratado no Capítulo 17. Veremos que a 

maioria dos compostos organometálicos podem ser sintetizados 
com uma das quatro reações que formam a ligação M—C. Além 

disso, muitas de suas propriedades podem ser racionalizadas em 

termos de um número pequeno de classes de reação. Vamos des- 

tacar constantemente a importância do papel do impedimento: 
estérico ao redor do átomo central. Acredita-se que esse impedi- 

mento seja responsável pela habilidade de alguns compostos or- 

ganometálicos de resistir à hidrólise, e ele tem permitido a sínte- 

se de compostos que contêm ligações múltiplas entre elementos 

pesados, | 


Um dos pioneiros da química organometálica do grupo principal 
foi o químico Inglês Е.С. Frankland, que conheceu compostos 
organoarsênicos durante seus estudos de doutorado na Alema- 
nha. Em 1848, foi a primeira pessoa a sintetizar dimetilzinco, е 
nos 14 anos seguintes ele descobriu Zn(C,H,),. Не(СН,),, 
Sn(C,H,), e B(CH,),. Ele também desenvolveu o uso de reagen- 
tes de organozinco na síntese orgánica e introduziu o termo “or- 
ganometálico” no vocabulário da química. 

Os derivados orgánicos de lítio, magnésio, boro, alumínio e 
silício receberam atengáo considerável na primeira parte do sé- 
culo XX. Esses e outros desenvolvimentos conduziram a várias 
aplicações industriais importantes para os compostos organome- 
tálicos, tais como catálise para a polimerizagáo do alceno e a 
produção de polímeros de silício. Desde os anos 1960, a pesqui- 
sa sintética exploratória em compostos organometálicos foi do- 
minada pelo estudo dos compostos do bloco d, mas o ressurgi- 
mento do interesse nos compostos organometálicos do grupo 
principal tem produzido classes novas de compostos e tem am- 
pliado nosso conhecimento da gama de tipos de ligação e de rea- 
ções dos elementos do bloco s e p. 
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Classificação, nomenclatura e estrutura 


Um composto é considerado “organometálico” se ele contiver no mínimo uma ligação 
metal-carbono (М—С). Nesse contexto, o sufixo “metálico” é amplamente interpreta- 
do para incluir metalóides como boro, silício, e arsênio bem como os metais verdadei- 
ros. Para enfatizar as distinções entre os membros dessa ampla classe de compostos, 
escrevemos Е—С para ligações ao carbono nas quais E normalmente é um metalóide 
do bloco р, e M— quando o elemento М especificamente é um metal eletropositivo. 


15.1 Nomenclatura 

Os compostos organometálicos do bloco s normalmente são nomeados de acordo com 
os nomes dos substituintes usados em química orgânica (Tabela 15.1), como em me- 
til-lítio para Li (CH,),. Compostos que têm caráter iônico considerável são nomeados 
como sais. como para naftaleto de sódio, Na[C,,H,]. Os compostos organometálicos 
do bloco р frequentemente também são nomeados como espécies orgánicas simples, 
tal como trimetilboro, В(СН,),. Também podem ser nomeados como derivados de hi- 
drogénio, como em trimetilborano para B(CH,),, tetrametilsilano para Si(CH,), e tri- 
metilarsano para As(CH,),. 

А nomenclatura que usaremos para os compostos organometálicos do grupo prin- 
cipal não incluirá uma declaração explícita do número de oxidação, mas algumas ve- 
zes é útil anotar o número de oxidação do elemento metálico quando considerar as pro- 
priedades de um composto. Da mesma forma na química inorgânica, o número de oxi- 
dação de um elemento é útil para a contagem dos elétrons e inferir no tipo de reação 
que ele provavelmente irá sofrer, mas ele não deve ser interpretado como a carga real 
no átomo. À convenção empregada na atribuição de um número de oxidação ao átomo 
metálico em um composto organometálico é que a unidade orgânica é considerada um 
ânion. Por exemplo, em dimetilmercúrio, He(CH,),, a cada grupo CH, é atribuída uma 
carga de –1, que (por a soma dos números de oxidação de todos os átomos no compos- 
to ser zero) implica que o número de oxidação do Hg é +2. Em bis(ciclopentadie- 
nil)magnésio, Ме(т-С,Н,),, ао grupo С.Н, é atribuída uma carga de —1, assim o nú- 
mero de oxidação do Mg é +2. 


Os números de oxidação dos grupos orgánicos ligados aos átomos metálicos são atribuí- . 


dos como sé os grupos fossem ânions. 


Tabela 15.1 Nomes de substituintes orgânicos comuns na química organometálica” 
Nome alternativo 


Fórmula Nome sistemático (e abreviação) 
CH— Metila (Me) 

CH¿CH¿— Etila (Et) 

(CH,),CH— 1-Metiletila Isopropita (Pr) 
CH,=CHCH— 2-Propenila Alila 
(CH,),CHCH,— 2-Metilpropila Isobutila (Bu) 
(СН), С— 1,1-Dimetiletila tero-Butila ('Bu) 
С.Н, Ciclopentadienila (Cp) 

CH— Fenila (Ph) 

HC = Metilene 

НС == Metilideno 


* Para uma lista mais completa, consultar a Informação complementar 1. 


! A notação n indica que o ligante tem cinco pontos de ligação ao átomo metálico; essa notação é explica- 
da em mais detalhes na Seção 15.8. 
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Molecular, pobre em elétrons 


ar CH 3 
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elétrons 


Figura 15.1 Classificação dos metil-compostos dos metais e dos metalóides. 


15.2 Comparação com compostos de hidrogênio 


As polaridades e as forças de muitas ligações E—C são similares àquelas das ligações 
E—H. Como resultado, há similaridades estrutural e química entre compostos alqui- 
las e seus análogos de hidrogênio simples, como pode ser visto comparando-se a Figu- 
ra 15.1 ea Figura 8.2. Como esperado das considerações de eletronegatividade, os 
compostos alquilas dos elementos do bloco s têm ligações M*—C* altamente pola- 
res. Os compostos com números de elétrons exatos do Grupo 14/TV e os compostos or- 
ganometálicos ricos em elétrons dos Grupos 15/У e 16/VI têm ligações М--С de po- 
laridade relativamente baixa. 


As polaridades das ligações elemento-carbono estão em concordância com as considera- 
ções de eletronegatividade. | 


15.3 Estrutura e ligação 


Há algumas diferenças súbitas entre compostos organometálicos e compostos de hidro- $ 
gênio binários, que derivam em parte da tendência dos grupos alquilas de evitar ligação 

iônica. Por exemplo, as estruturas moleculares de trimetilalumínio (1) e metillítio (2) 

estão em contraste agudo ao caráter salino de seus hidretos sólidos, AlH, e LiH. Mes- H 
mo o metilpotássio mais iônico cristaliza-se na estrutura de arseneto de níquel ao invés 

da estrutura de sal-gema adotada pelo cloreto de potássio. Devemos recordar que a es- 

trutura de arseneto de níquel é típica de combinações de cátion mole, ânion mole (Se- H 
ção 2.9). Há uma série de compostos deficientes em elétron, como trimetilalumínio, que 

pode conter ligações 3c,2e análogo às pontes В—Н—В em diborano (Seção 8.9). 
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Energia 


(a) Compostos organometálicos do bloco s | 


O metillítio em solventes apolares consiste em um tetraedro de átomos de Li com ca- 
da uma das faces unidas em ponte por um grupo metil (2). Da mesma forma que para 
o AL(CH;), é conveniente descrever a ligação em termos de uma série de orbitais mo- 
leculares localizados. Então, uma combinação totalmente simétrica dos três orbitais Figura 15.2 А interação entre um orbital 
1425 em cada face do tetraedro de Li, e um orbital híbrido sp? do CH, gera um orbital sp de um grupo metila e os orbitais 2s dos 
que pode acomodar um par de elétron (Figura 15.2), conduzindo a uma ligação de átomos de Li em uma face triangular de 

А р) у: ; А Li (CH), para formar um orbital ligante 4с,2е 
quatro centros e dois elétrons (uma ligação 4c,2e). A menor energia do orbital de € totalmente simétrico. O próximo orbital supe- 
comparada com os orbitais de Li indica que os pares de elétrons ligantes estarão asso- ог ё duplamente degenerado e não ligante. 
ciados primariamente com o grupo СН,, em concordância com o caráter carbaniônico 0 orbital mais айо é antiligante. 
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H H 
C? На С 
а Ny 
IAN 
С Н С 
Н; 3 Н; 
3 M=Be ou Mg 


180º 
HC ра Сн; 


4 M=Zn,Cd,Hg 


da molécula. Algumas análises da ligação nesses compostos indicam cerca de 90% do 
caráter iônico para a interação Li—CH,. O dimetilberílio e o dimetilmagnésio existem 
em uma estrutura polimérica com duas pontes de CH, ligadas por 3c,2e entre cada áto- 
mo metálico (3). 

Compostos com maior caráter iônico são conhecidos, e neles o metal alcalino es- 
tá combinado com arenos cíclicos e policíclicos (que pode aceitar um elétron em seus 
orbitais л“). Um composto desse tipo, naftaleto de sódio, já foi mencionado: ele con- 
tém o ánion radical [-C ¿Hz em que o único elétron desemparelhado ocupa um orbi- 
tal x antiligante do naftaleno. Por causa da deslocalização de carga, о raio efetivo do 
ânion é grande e a interação Coulômbica entre cátion e ânion é fraca. Como resultado, 
sais que contêm tais ânions radicais aromáticos estão levemente dissociados em sol- 
ventes apróticos polares, como tetrahidrofurano ou óxido de tri(dimetilamina)fosfina, 
((СН,),№),РО. | 


Os metil-compostos de lítio, sódio, berílio, magnésio e alumínio estão associados por pon- 
tes de alquila, e ligação multicentro e dois elétrons podem estar envolvidos. 


(b) O grupo do zinco 

Uma característica geral para ter em mente é que os metais do Grupo 12 formam com- 
postos moleculares lineares, como 2л(СН,),, Cd(CH,), e Не(СН,),, que não estão as- 
sociados nos estados sólido, líquido, ou gasoso ou em solução de hidrocarboneto. 

Os elementos no Grupo 12 têm dois elétrons de valência, e suas estruturas mono- 
méricas lineares indicam que eles empregam esses elétrons para formar moléculas 
com ligações localizadas 2c,2e (4). Diferentemente de seus análogos de berílio e de 
magnésio, os elementos não completam suas camadas de valência pela associação 
através de pontes de alquila. Para colocar esses compostos lineares monoméricos em 
perspectiva, devemos observar а tendência geral para a coordenação linear de metais 
com configuração 4% tais como Со(1), Ag(I) е Au(l) по Grupo 11 (por exemplo, 
(Х--С--М--С--МТ, М = Ag, Au). Essa tendência algumas vezes é racionalizada in- 
vocando-se a hibridização pd no íon M”, que conduz aos orbitais que favorecem liga- 
ção linear de ligantes (igual aos análogos da hibridização spd ilustrada na Figura 9.23). 


(c) O grupo do boro 
Diferentemente do BH,, que existe como dímero, o trimetilboro é um composto mole- 
cular monomérico, provavelmente por causa da repulsão estérica que resultaria entre 
os grupos metilas na estrutura unida por ponte. Em suporte a essa explicação, os áto- 
mos de Al maiores em compostos de alquilalumínio permitem a dimerização: eles for- 
mam ligações 3c,2e compostas de orbitais fornecidos pelos dois átomos de Ale os gru- 
pos CH, unidos por pontes (como em 1). Entretanto, Ga(CH,), é monomérico, embo- 
ra Ga seja maior do que Al; assim, o tamanho não é o único fator. 


O tamanho é um fator importante, mas não o único, ao se decidir se compostos alquilas do 
Grupo 13/11 formam dímeros. 


(d) Os grupos do carbono e do nitrogênio 


Os compostos com número exato de elétrons de grupo do carbono, como tetrametilsi- 
lano (5), e os compostos ricos em elétrons do grupo do nitrogênio, como trimetilarsa- 
no (6), são adequadamente descritos por ligações localizadas 2c,2e convencionais, e 
suas formas podem ser racionalizadas pelo modelo RPECV. Entretanto, que a forma 
mais simples do modelo de RPECV não pode explicar tudo fica claro pelo fato de que 
os ângulos de ligação C—E—C para trimetil-compostos dos elementos pesados (arsê- 
nio e antimônio) estão próximos de 90º. Esse ângulo é remanescente dos ángulos de li- 
gação dos compostos de hidrogênio correspondentes, como AsH, e SbH, (Tabela 8.3). 


Os compostos com número exato de elétrons do Grupo 14/1V e os compostos ricos em elé- 
trons do Grupo 15/V são descritos pelas ligações 2с,2е, е, na maioria dos casos, suas for- 
mas estão em concordância com o modelo de RPECV. 


а rem rem 
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Tabela 15,2 Entalpias molares padrão de formação de metil-derivados gasosos dos 
elementos do bloco p (АН? / kJ тої") 


Período 12 13/11 14/1V 15V 
| 2 в(сн), с(сн), мсн, 
И -124 -167 -24 
) 3 АҚ(СН,), Si(CHa), Р(СН.)» 
{ -74 -239 -101 
; 4 Zn(CH,)» аа(сн,), ае(сн,), Аѕ(СН,), 
! +53 -45 -71 +13 
5 Са(сн,), Іп(СН,), Sn(CHo), Sb(CH,)s 
+101 >0 +21 +32 
6 НӘ(СН;,); Т(СН,); РЫСН,); Bi(CHa)a 
+94 >0 +136 +194 


Fontes: D.D. Wagman, W.H. Evans, V.B. Parker, Н.Н. Shumm, |. Halow, S.M. Baiky, K.L. Churney, e R.L. Nuttall, 
J. Phys. Chem. Ref. Data, 11, Supplement 2 (1982); M.E. O'Neill e K. Wade in Comprehensive organometallic 
chemistry (ed. G. Wilkinson, F.G.A Stone, e E.W. Abel). Pergamon, Oxtord (1982). 
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15.4 Estabilidade 


Como valores confiáveis de energias de Gibbs de formação de compostos organome- 
tálicos não estão amplamente disponíveis, temos que confiar nas entalpias de forma- 
ção na Tabela 15.2 para uma indicação aproximada da estabilidade dos compostos em 
relação a seus elementos. As tendências são similares àquelas encontradas para os 
compostos de hidrogênio do bloco p: os metil-compostos dos elementos leves dos 
Grupos 13/ТП ao 15/V são exotérmicos em relação aos elementos, mas о caráter exo- 
térmico decresce para baixo nos grupos, e os compostos dos elementos mais pesados 
são endotérmicos. 

A instabilidade relativa dos membros pesados do grupo é uma consequência em 
parte do decréscimo na força da ligação М-С (Figura 15.3). A tendência para decres- 
cer as forças da ligação E— para baixo em um grupo principal também é encontrada 
para outros tipos de ligações, como as ligações Е--Н (ver Figura 8.11). Da mesma for- 
ma que para os análogos dos compostos de hidrogênio, os.compostos organometálicos 
endotérmicos de metal pesado são susceptíveis à clivagem homolítica da ligação 
М—С. Por exemplo, quando Pb(CH,), é aquecido na fase gasosa, ele sofre clivagem 
da ligação homolítica Pb—C para produzir radicais CH,. Similarmente, o dimetilcád- 
mio pode se decompor explosivamente. 


Os metil-compostos dos elementos leves dos Grupos 13/11 ao 15/У são exotérmicos, mas o 
caráter exotérmico decresce nos grupos, e os compostos dos elementos mais pesados são 
endotérmicos. 


қал ARNS O O ИЙИ | a де т еввел mi ac E НТ Pr rm pr cr A de a et R 


Entolpia de ligação /(kJ то!) 


Figura 15.3 Entalpias médias da ligação 
М--СН, (em kilojoules por mol) а 298 K. Da- 
dos de M.E. O'Neill e K. Wade, in Compre- 
hensive organometallic chemistry (ed. б. 
Wilkinson, F.G.A. Stone, e E.W. Abel), Vol. 1, 
p.5. Pergamon Press, Oxtord (1982). 
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15.5 Síntese 

A maioria dos compostos organometálicos podem ser sintetizados com uma das qua- 
tro reações de formação da ligação М-С: reação de um metal com um haleto orgáni- 
co, deslocamento de metal, metátese e hidrometalação. 


(a) Reação com metal e transmetalação 
A reação global de um metal eletropositivo M com um hidrocarboneto de halogênio 
substituído é 


2M+RX — MR + MX 


onde RX é um haleto de alquila ou de arila. Por exemplo, o metil-lítio é produzido co- 
mercialmente pela reação LA 


SLi + 4CH,Cl ——> Li,(CH,), + 4LiCI 
Com outros metais ativos, como magnésio, alumínio e zinco a reação geralmente pro- 
duz o haleto organometálico. Um exemplo familiar é a síntese de um reagente de Grig- 
nard, um haleto de alquilmagnésio: 


Mg + CH,Br — trdedlico ,CH Мавр 


Em uma reação de transmetalação, um átomo de metal toma o lugar de outro, como 
em 


M+M'R ——> М+ MR 


Essa reação é favorável quando o metal М está localizado mais alto na série eletroquí- 
mica do que M' (que em geral é Hg), assim a reação é análoga à reação inorgânica sim- 
ples na qual um metal é deslocado de um composto por um metal com um potencial 
padrão mais negativo. O resultado provável de uma reação de transmetilação correla- 
сіопа-5е com a série eletroquímica embora as condições para a reação sejam muito 
distantes daquelas usadas para determinar os potenciais-padrão. Com uma confiabili- 
dade um pouco mais baixa, o resultado da reação também pode ser previsto a partir das 
eletronegatividades relativas: um metal com eletronegatividade baixa tende a deslocar 


um metal de eletronegatividade maior. 
Como todos os metais dos Grupos 1, 2 е ІЗЛП têm potenciais-padrão mais nega- 
tivos do que o mercúrio, a transmetalação pode ser realizada entre eles e o dimetilmer- 


cúrio, como em 


2Ga(l) + 3HC—Hg— СН,0) --»> 3H) + 2 Суоа-сН, 


Nessa reação, о gálio (EE (ба"/ба) --0,53 У) desloca o mercúrio 
© 2 қ y a 
(E(Hg”/Hg) = +0,85 V) para fora do dimetilmercúrio. 
A transmetalação é favorável quando o metal que está sendo deslocado está mais alto na 
série eletroquímica do que o metal deslocado. 


“(b) Síntese рог metátese 
A metátese de um composto organometálico MR e um haleto binário EX fornece um 
procedimento sintético amplamente usado na química organometálica: 


MR + EX ——> MX + ER 


Uma idéia aproximada mas instrutiva da reação é que ela ocorre pela troca de um car- 
bânion formal (R`) e um haleto (X`). A metátese é uma maneira efetiva de preparar um 
número elevado de compostos organometálicos: os reagentes mais comuns são com- 
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postos de alquillítio, de alquilmagnésio, e de alquilamónio e os haletos dos elementos 
do Grupo ІЗЛІІ ao 15/М: 


| Li,(CH,), + SÍCI, ——э 4LICI+ Si(CH), 
AL(CH,), + 2ВЕ, —> 2AIF, + 2B(CH,), 


A tendência para a reação frequentemente pode ser prevista a partir da eletronegativi- 
dade ou de considerações ácido-base dura e mole. Do ponto de vista da eletronegativi- 
dade, os grupos de hidrocarbonetos formam ligações covalentes mais fortes do que li- 
gações iônicas, assim o hidrocarboneto tende a se ligar ao elemento mais eletronegati- 
vo; O halogênio favorece a formação de compostos iónicos com o metal mais eletropo- 
sitivo, Em resumo, o grupo alquila ou arila tende a migrar do elemento menos eletro- 
negativo ao mais eletronegativo: ` 


М —R + E—X— M+R —E 
Lio Mg А Zn 8 в A Р 
Х:098 131 1,61 1,65 190 204 218 219 


Quando as eletronegatividades são similares, o resultado correto normalmente pode 
ser previsto como o resultado da combinação do elemento mais mole com o grupo or- 
gânico e do elemento mais duro com o fluoreto ou o cloreto. Entretanto, previsões a 
partir das eletronegatividades e do caráter duro e mole devem ser usadas com algum 
cuidado. Por exemplo, um produto insolúvel ou reagente pode mudar o resultado, co- 
mo na reação 


SnPh,(thf) + HgBr,(thf) ——> HePhBr(s) + Ph,SnBr(thf) 


onde HePhBr e insolúvel em tetrahidrofurano. 

As reações de metátese envolvendo o mesmo elemento central freqiientemente são 
referidas como reações de redistribuição. Por exemplo, o tetracloreto de silício e o te- 
trametilsilício (tetrametilsilano) sofre redistribuição quando aquecido e produz uma 
variedade de clorometilsilanos: 


al o Ы o. | i 
| 
= S + Si — Si + = Si +... 
Ры жаға. a Б ета 
al CH, CH; сн; 


А formação de compostos com substituintes mistos é favorecida pelas considerações 
de entropia, porque uma distribuição aleatória de ligantes é um arranjo mais desorde- 
nado do que os compostos que partem de ligantes específicos. 

A metátese pode ser considerada como se ocorresse por uma troca de um carbânio formal 


(R`) e um haleto (ХГ). O grupo alquila e arila tende a migrar do elemento menos eletrone- 
gativo ao mais eletronegativo. 
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Ехетріо 15.1 Classificando e prevendo uma reação de formação da 
ligação М-С 
Decida o tipo de reação que pode ocorrer entre A1,(CH,)¿ e GeCl,. 


Resposta: Devemos explorar a possibilidade desses compostos de sofrer reação de 
metátese. O composto organometálico tem um metal (alumínio) que é mais eletropo- 
sitivo do que о átomo central no haleto (germânio); desse modo, a reação 


3GeCI, + 2А},(СН,), —— Збе(СН,), + 4AICI, 


544 


QUÍMICA INORGÂNICA > 


seria termodinamicamente favorável. Essa expectativa é confirmada na prática e for- 
nece um procedimento de síntese conveniente. 


Teste seus conhecimentos 15.1 Qual é o resultado provável da reação 
entre magnésio e dimetilmercúrio? 


(c) Síntese de hidrometalação 
O resultado global da adição de um hidreto metálico a um alceno é um composto de al- 
quilmetal: 


EH + H,C=CH, —> ECH,—CH, 


Essa reação é dirigida principalmente pela força elevada da ligação С--Н relativa áque- 
la das ligações E—H, e ocorre com uma variedade ampla de compostos que contêm li- 
сасбеб E—H. Já encontramos vários exemplos no Capítulo 8, o mais importante sendo 


1 Hidroboração (Seção 8.9): 
H Т Т Н Н 
\ | N | 
28—08, + Sc==07 Ве, Se el + RO 
н? М Ne / Ўн 
H H,B R’ 
2 Hidrossililação (Seção 8.12): 
H H H 
H CH; . HoPtCl, НАХ / 
O c=—cI EEEE “ос 
H 4 TA Уч; ga / \ С.Н, 
H Ні H 


Na hidroboração e na hidrossililação de alcenos assimétricos, o grupo mais volumoso 


B ou Si adiciona-se ao átomo de C menos impedido estericamente, e o átomo menor 


H adiciona-se ao átomo C mais impedido, como já ilustrado. 


A hidroboração e a hidrossililação de alcenos são duas rotas para a formação de ligações 
boro-carbono e carbono-silício. 


15.6 Padrões de reação 

As reações dos compostos organometálicos de elementos eletropositivos são domina- 
das por fatores, como caráter de carbânio da unidade orgânica e da disponibilidade de 
um sítio de coordenação no átomo metálico central. 


(a) Oxidação 
Todos os compostos organometálicos são potencialmente agentes redutores; aqueles 
dos elementos eletropositivos são de fato agentes redutores muito fortes. É importan- 
te estar atento ao perigo de fogo em potencial que esse caráter implica, pois muitos 
.compostos organometálicos são pirofóricos (sofrem ignição espontaneamente em con- 
tato com o ar). O caráter redutor forte também apresenta um perigo de explosão poten- 
cial se os compostos são misturados com quantidades grandes de agentes oxidantes. 
Todos os compostos organometálicos dos metais eletropositivos que têm orbitais 
de valência não preenchidos, ou que se dissociam prontamente em fragmentos com or- 
bitais não prenchidos, são pirofóricos. Entre esses compostos estão о Li(CH;), 
Zn(CH,),, B(CH,), е AL(CH,),. Compostos pirofosfóricos voláteis, como В(СН,),, 


лар” e e pm 2 кеге кеуек еее 


NS PN A Arm A, a TT Ca mr e a O pci к медузи 
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podem ser manuseados em uma linha de vácuo (Quadro 8.1) e técnicas de atmosfera 
inerte são usadas para compostos organometálicos menos voláteis mas sensíveis ao ar 
(Quadro 15.1). Compostos como SKCH,), e Sn(CH,),, que não têm orbitais vazios se- 
miprenchidos, requerem temperaturas elevadas para iniciar a combustão, e podem ser 
manuseados ao ar. À combustão de muitos compostos organometálicos ocorrem por 
um mecanismo radicalar em cadeia. 


Todos os compostos organometálicos são potencialmente agentes redutores; aqueles dos ele- 
mentos eletropositivos são de fato agentes redutores muito fortes. Todos os compostos orga- 
nometálicos dos metais eletropositivos que têm orbitais de valência não preenchidos, ou que 
prontamente se dissociam aos fragmentos com orbitais não-preenchidos, são pirofóricos. 


(Б) Caráter nucleofílico (carbánio) . | 


А carga negativa parcial de um grupo orgânico ligado a um metal eletropositivo resul: 
ta em um grupo nucleófilo forte e base de Lewis. Fregientemente isso é denominado 
caráter carbânio embora o próprio composto não seja iônico. 

Os compostos de alquillítio e de alquilalumínio e os reagentes de Grignard são os 
reagentes carbânio mais comuns na química sintética em escala de laboratório; o cará- 
ter de carbânio é muito diminuído para os elementos menos metálicos do boro e do si- 
lício. Descrevemos esse caráter nucleofílico de compostos organometálicos na Seção 
15.5 em conexão com a formação de ligações М—С. Como pode ser deduzido do re- 
sumo no Esquema 15.1, o caráter carbânio possui muitas outras aplicações sintéticas. 
Por exemplo, um grupo R” de um reagente organometálico ataca o átomo de С da car- 
bonila de uma cetona e sob hidrólise resulta em um álcool terciário. Similarmente, al- 
deídos podem ser convertidos em alcoóis secundários pela reação com um composto 
organometálico seguido pela hidrólise. Há muitos exemplos do uso de reações de me- 
tátese para a preparação de compostos organometálicos do bloco p e sulfonas e sulfó- 
xidos pelo tratamento de SO,Cl, ou SOCI, com um alquillítio ou um reagente de Grig- 
nard. Ampliamos muitas dessas reações posteriormente no capítulo. 


Protólise 


Oxidação RÊ- 4 >C=0 


Metátese 


Esquema 15.1 Reações típicas de protóli- 
se, ataque de carbonila, metátese e oxida- 
ção de compostos de alquillitio e reagentes 
de Grignard; X = haleto; E = B, Si, Ge, Sn, 
Pb, Ase Sb. 


( 
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Quadro 15.1 Técnicas de atmosfera inerte 


Como reagem tão rapidamente com o oxigênio. a umidade, e o dióxi- 
do de carbono, muitos compostos organometálicos são manuseados 
em uma atmosfera inerte. А mais simples dessas técnicas (по míni- 
mo, conceitualmente) é a câmara de atmosfera inerte (Figura 
015.1). Esse aparato permite que manipulações sejam realizadas 
sob nitrogênio, argônio ou hélio, A câmara tem uma janela, e um par 
de luvas de borracha firmemente presos para manipular substâncias 
químicas. Dois outros componentes importantes da câmara são a fon- 
te de gás inerte puro e uma antecâmara - que permite que itens se- 
jam trazidos para dentro e para fora da câmara principal enquanto evi- 
ta a afluência de ar. Como o ar difunde lentamente para dentro da са- 
mara através das luvas de borracha, é comum manter a pureza da at- 
mosfera dentro da câmara através de um purificador de ar circulante 
ou um fluxo constante de gás inerte. 

Um outro método comum de manusear compostos sensíveis ao ar 
usa uma vidraria especial que permite manier uma atmosfera de gás 
inerte. Geralmente esse aparato é equipado com saídas laterais para 
bombear para fora o ar e introduzir o gás inerte (Figura Q15.2). Quan- 
do o aparato contendo compostos sensíveis го ar deve ser reconfigu- 
rado, ele é aberto sob um fluxo de gás inerte. Esse tipo de aparato po- 
de ser empregado para todas as operações sintéticas padrão como 
reações em solução, filtração e cristalização. Frequentemente, o apara- 
to é referido como vidraria de Schlenk em reconhecimento ao quími- 
co alemão Wilhelm Schlenk, que introduziu essa técnica durante sua 
pesquisa pioneira em química organometálica durante o primeiro quar- 
to do século 20. 

Uma variação do método apresentado para transferir soluções 
sensíveis ао ar utiliza seringas ou cánulas de metal (tubo de metal 
de diâmetro pequeno e flexível). Para essas operações, um frasco é 
provido com uma tampa de borracha (um septo) que pode ser per- 
furado com uma agulha de seringa ou cânula metálica ou plástica. 
А Figura Q15.3 ilustra a transferência de uma solução de um frasco 
para o outro por meio de uma cânula e uma diferença de pressão 
entre os dois frascos. 


Figura 015.1 Uma câmara de atmosfera inerte. A entrada é feita 
pela direita. Uma bomba de vácuo é usada para evacuar а antecá- 
mara de transferência, que é cheia com gás inerte antes que itens 
sejam trazidos para o interior da câmara principal. O sistema tam- 
bém contém uma bomba de circulação e colunas, que removem 
água e oxigênio da atmosfera da câmara. (Reproduzido com permis- 
são de LabConco, Kansas City, MO.) 
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Figura 015.2 Міагагіа de Schlenk para atmosfera inerte. Nesse ex- 
emplo, uma mistura de reação foi filtrada na parte superior do apara- 


to e o filtrado foi coletado no tubo de Schlenk mostrado na parte infe- 


rior da ilustração. 


Tubo de aço Gás 
Para о vácuo inerte 
“a жк 


Filtro 


4 


Figura Q15.3 Filtração e transferência de líquido por meio de uma 
pressão diferencial e tubo de aço inoxidável (uma cânula). 
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Uma consequência notável do caráter elevado do carbânio é a reação de protólise que 
ocorre com muitos ácidos fracos de Bronsted, incluindo a água e os álcoois. O critério 
para julgar quando essa reação pode ser rápida é similar àquele para julgar se a reação 
com O, (combustão) é provável.” Então, compostos organometálicos com orbitais va- 
zios semipreenchidos possuem barreiras cinéticas baixas para a formação de um com- 
plexo inicial, que então pode sofrer uma transferência de próton. De acordo com esse 
mecanismo, os pares solitários no átomo de O de um álcool coordena-se ao átomo de 
Ga em trietilgálio. Essa formação de complexo é seguida pela transferência de próton 
ao grupo etila e consegiientemente conduz à evolução de etano: 


Et Et CH, El 


Ga— Е + OCH, Ж O -» Ga—OCH, + CH; 
Et H ЕН Et 


Similarmente, compostos de alquilalumínio reagem vigorosamente com excesso de ál- 
cool para produzir compostos de alcoxialumínio: 


АІ (СН,), + 6C,H,0H ——> 2A1(0C,H,), + 6CH, 


Novamente, parece que a protólise ocorre antes da coordenação: 


Сн; Е 
Al — O — Al — ОЕ! + CH 
o 4 
cH y + сн,” 
сн; lento 


De acordo com o alongamento da ligação О--Н insinuado por esse mecanismo, a rea- 
ção mostra um efeito isotópico cinético significativo na deuteração, e a reação é mui- 
to mais lenta quando Н é substituído por um grupo alquila. Por exemplo, 
КСН,О--НУКСН,О--К) = 2,9 quando R é um grupo octila. 

Como a protólise de compostos organometálicos libera hidrocarbonetos, não deve- 
ramos usar água para extinguir о fogo que envolve compostos de trialquilalumínio ou 
qualquer composto organometálico de metais eletropositivos. A protólise de compostos 
organometálicos eletropositivos com alcoóis estericamente impedidos, como 2-propanol 
ou terc-butanol (2-metil-2-propanol), procede a uma velocidade moderada e, deste то- 
do, fornece uma maneira conveniente de destruir resíduos de organometálico reativo. 


Compostos organometálicos com orbitais vazios semipreenchidos têm barreira cinética bai- 
xa para a formação de um complexo inicial, que então pode sofrer transferência de próton. 


(c) Acidez de Lewis 


Como resultado da presença de orbitais desocupados no átomo do metal, compostos 
organometálicos deficientes em elétrons são ácidos de Lewis. Uma ilustração dessa 
acidez de Lewis é a síntese de ânions organometálicos, como o íon tetrafenilborato: 


B(C¿H,), + LICH) —S LIIBCH9) 


Essa reação pode ser vista como a transferência da base forte C,H; do ácido de Lewis 
fraco Li" para um ácido mais forte В(Ш). 

Espécies organometálicas que são unidas por pontes através de grupos orgânicos 
também podem servir como ácidos de Lewis e, no processo, sofrer uma clivagem de 


П 
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* Da mesma forma que para as generalizações químicas, essa afirmação tem limitações. Por exemplo, 
B(CH,), é oxidado rapidamente pelo ar, mas é resistente à hidrólise. 
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ponte. Por exemplo, Al,(CH,), é clivado por aminas terciárias para formar um comple- 
xo ácido-base de Lewis simples: 


AL(CH,) + 2М(С,Н,), —> ACH,),AIN(C,H,), 
Essa reação ilustra mais uma vez a fraqueza da ligação 3с,2е AL-CH — Al. Solventes 


como THF coordenam-se aos átomos de Li em Li, (CH,),, mas tal base moderada não 
rompe o agregado metálico. 


Compostos organometálicos deficientes em elétrons são ácidos de Lewis. 


(d) B-eliminação de hidrogênio 

No processo conhecido como B-eliminacáo de hidrogênio, um átomo de metal ex- 
trai um átomo de H do átomo de carbono vizinho mais próximo (B). Um рю é 
a reação 


M—CH,—CH, —> М-Н + H,C=CH, 


A reação é o inverso da adição de uma ligação М--Н a um alceno (hidrometalação), 
e, sob algumas condições, concentrações de equilíbrio significativas de ambos os rea- 
gentes e produtos são observadas. Acredita-se que o mecanismo de reação envolve a 
formação de pontes de P-hidrogênio para um sítio de coordenação aberto no metal 
(7). Como pode ser esperado do mecanismo proposto, compostos nos quais o átomo 
central tem um número de coordenação baixo tende a sofrer essa reação. Por exem- 
plo, ela ocorre com compostos de trialquilalumínio, mas não com compostos de te- 
traalquilgermánio. 

Compostos em que o átomo central tem um número de coordenagáo baixo tende a sofrer a 

B-eliminação. 
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Exemplo 15.2 Prevendo os produtos de decomposição térmica 


Resuma as estabilidades de (a) В(СН,); e (b) AL, (Bu), em relação à sua desoInpONIS 
ção térmica e dê as equações químicas para a sua decomposição: 


Resposta: (a) Da mesma forma que para os outros elementos pesados do bloco p,as 
ligações bismuto-carbono são fracas e sofrem prontamente clivagem homolítica. Os 
cátions metilas resultantes reagirão com outros radicais ou formarão etano: 


2Bi(CH;), 2 2Bi(s) + 3H,C—CH, 


(b) O dímero AL(Bw, se dissocia prontamente. A temperaturas elevadas a dissociação 
é seguida pela B-eliminação de hidrogênio. Esse tipo de eliminação é comum para 
compostos organometálicos que possuem grupos alquilas com B-hidrogénios, pode 
formar ligações estáveis М--Н, e pode fornecer um sítio de coordenação no metal 
central. А reação de decomposição é 


AL(Bu), —2—› 2A1(Bu), — > ABu),H + (CH,),C=CH, 


Nessa equação, A implica aquecimento moderado e AA implica aquecimento mais forte. 
Teste seus conhecimentos 15. 2 Descreva o modo provável da 
decomposição térmica de Pb(CH,),. 
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* Ви simboliza o grupo (CH,),CHCH,. 
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Compostos iônicos e elétron-deficientes dos 
Grupos 1,2 e 12 


Nesta e nas seções seguintes, discutimos as propriedades químicas de certos compos- 
tos organometálicos em mais detalhes. Concentramos a abordagem nos compostos for- 
mados pelo lítio, magnésio, zinco e mercúrio por causa de suas propriedades interes- 
santes e utilidade em sínteses. 


15.7 Metais alcalinos 


Derivados organometálicos foram preparadas para todos os metais do Grupo 1. Dos 
compostos alquilas mais simples, os compostos de alquillítio são de longe os mais es- 
tudados e são reagentes sintéticos úteis. 


(a) Compostos de organolítio 


Os compostos de organolítio estão disponíveis comercialmente como soluções. O me- 
tillítio geralmente é manuseado em solução de éter, mas os compostos de alquillítio 
com cadeias mais longas são solúveis em hidrocarbonetos. Como a preparação comer- 
cial de compostos de alquillítio se dá pela reação do metal com o haleto orgânico, fre- 
quentemente eles são contaminados pelo haleto. Essa contaminação pode ser evitada 
pela seguinte preparação ' 


eme en pt nm 


Н.К, + 211 ——>2LiR + Hg 


Embora o metillítio exista como tetraédrico no estado sólido e em solução, muitos de 
seus homólogos superiores existem em solução como hexâmeros ou misturas de equi- 
líbrio de agregados que variam até hexâmeros. Esses agregados maiores podem ser 
quebrados por bases fortes de Lewis, como as aminas quelantes. Por exemplo, a inte- 
ração de TMEDA? com fenillítio produz um complexo que contém dois átomos de Li 
unidos por ponte pelos grupos fenila com cada átomo de Li coordenado pela diamina 
quelante (8). 

Além dos compostos organolítio com um átomo de lítio por grupo orgânico, co- 
nhece-se uma variedade de moléculas orgânicas polilitiadas, ou compostos organome- 
tálicos contendo vários átomos de Li por molécula.” O exemplo mais simples é o dili- 
tiometano, Li,CH,, que pode ser preparado pela pirólise de metillítio. Esse composto 
cristaliza em uma estrutura antifluorita distorcida (ver Figura 2.13), mas os detalhes da 
orientação dos grupos CH, ainda são desconhecidos. 


8 


Compostos de organolítio com um átomo de lítio por grupo orgânico e uma variedade de 
moléculas orgânicas polilitiadas são conhecidos. 


(b) Sais de ânion radical 


O naftaleto de sódio é um exemplo de um sal organometálico que contém um ánion ra- 
іса] deslocalizado, СН. Tais compostos são prontamente preparados pela reação di- 
reta do composto aromático com um metal alcalino em um solvente polar aprótico. 
Então, o naftaleno dissolvido em THF reage com metal sódio para produzir uma solu- 
ção verde escura de naftaleto de sódio: 


Nals) + СН) — NalC H, (thf) 


O espectro de RPE mostra que o elétron desemparelhado está deslocalizado em um or- 
bital antiligante de C,oH,. 


TMEDA é МММ, Nctetrametiletilenodiamina. Ele é um ligante quelante favorito na química organometálica 
do bloco p porque não tem as ligações МгеН moderadamente ácidas do etilenodiamina, e deste modo não so- 
fre protélise com compostos organometálicos carboniônicos, como os compostos de alquillítio. 
Uma descrição das estruturas de raios X de compostos de lítio é dada por W.N. Setzer e Р. von R. Schle- Ш 
yer, Adv. Organometal. Chem. 24, 1385 (1985). 
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А formação do ânion radical é mais favorável quando o LUMO тс do агепо está 
com energia baixa. À teoria do orbital molecular prediz que o LUMO ocorre em ener- 
gias progressivamente menores, indo do benzeno aos hidrocarbonetos mais intensiva- 
mente conjugados. Isso é análogo ao abaixamento de níveis de energia de um elétron 
em uma caixa à medida que o comprimento da caixa é aumentado. A previsão é confir- 
mada pelos potenciais-padrão de hidrocarbonetos aromáticos (Tabela 15.3). Por essa ra- 
zão, о ânion radical de benzeno não pode ser formado na maioria dos solventes, mas 
naftaleno e arenos mais extensivamente conjugados produzem sais de metal alcalino. 

O naftaleto de sódio e compostos similares são agentes redutores altamente reati- 
vos. Em geral eles são preferidos ao sódio porque — ao contrário do próprio sódio — são 
prontamente solúveis nos éteres. A reação homogênea resultante geralmente é mais 
rápida e mais fácil de controlar do que uma reação heterogênea entre um componente 
em solução e pedaços de sódio metálico, que freqiientemente estão cobertos com óxi- 
do não-reativo ou com produtos de reação insolúvel. Como indicado na Tabela 15.3, 
uma vantagem adicional dos reagentes de ânion radical é que pela própria escolha do 
grupo aromático o potencial de redução do reagente pode ser escolhido para se igualar 
aos requisitos de uma síntese em particular. 

Uma outra rota para ânions deslocalizados é a clivagem redutiva de ligações C—H 
ácidas por um metal alcalino ou um composto alquilmetálico. Então, na presença de 
um ligante coordenante bom como TMEDA, o butillítio reduz diidronaftaleno para 


produzir um ânion dinegativo diamagnético: 


ме,м = № Е Eu 
4(CH,)oN - CH, CH, — N(CH;), + 208и + —> MeN ti Ti + 2C¿H:0 
т Н Т 4 Ме; 
HC 7 Ме; ЕР 


Tabela 15.3 Роїепсіаіѕ-раагао de alguns hidrocarbonetos conjugados* 


Composto ESIV 
Bifenila +0,00 
Naftaleno (ОО) dd 
Fenantreno RN, +0,17 
Antraceno OOO) +0,78 


“Relativo ao valor para bifenila em 1,2-dimetoxietano. Fonte: E. de Boer, Adv. Organometal. Chem. 2, 115 
(1964). 
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O TMEDA contribui para a energia de Gibbs da reação favorável através de sua afini- 
dade para o Li” produzido na reação. 

O íon ciclopentadieno aromático planar C,H; pode ser preparado pela clivagem 
redutiva de uma ligação C—H em ciclopentadieno, usando sódio metálico ou NaH: 


f O PEER Na* O + Yo Ha(9) 


H 
H 


O produto, ciclopentadieneto de sódio, é um reagente importante em síntese organome- 
tálica. Ele prontamente participa em substituição dupla com uma variedade de haletos 
dos elementos do bloco р para produzir compostos de ciclopentadienila ligado via б ou 
п (que discutiremos posteriormente neste capítulo). Ele também é usado para sintetizar 
uma variedade ampla de compostos organometálicos do bloco d (Capítulo 16). 


a ro sn 


Е 


А formação de ânion radical é mais favorável quando o LUMO п do areno tem energia 
baixa, o qual está presente em sistemas extensivamente conjugados. 


15.8 Metais alcalinos terrosos 


Compostos de organoberílio e de organomagnésio possuem significativo caráter cova- 
lente, enquanto que os compostos análogos dos congêneres mais pesados são mais iô- 
nicos. Esses ainda não foram completamente investigados. 

Uma característica dos compostos de organoberílio e de organomagnésio é a ten- 
dência dos átomos metálicos de adotar a tetracoordenação; a tricoordenação também 
é observada para o berílio. Os compostós de dimetila, por exemplo, parecem ser espé- 
cies unidas por ponte (como em 3). O fato de que grupos mais volumosos diminuem a 
tendéncia para a associacáo é mostrado pela estrutura dimérica do dietilberílio em so- 
lução de benzeno comparada com o caráter monomérico de Be(Bu),. 


(a) Síntese e estrutura 


Como o berílio é mais eletronegativo do que o magnésio, compostos de dialquilberílio 
solvatado em éter podem ser preparados pela transmetalação com um reagente de 
Grignard: 


BeCI, + 2RMgX + (С.Н,),О — atti ,p Be O(C,H,), + 2MgXCI 


Quando é necessário um produto livre em éter, pode-se usar a transmetalação com dial- 
quilmercúrio porque o berílio está localizado acima do mercúrio na série eletroquímica: 


чыне Are e ет сез EP sir O O e rc pm a tr ae e em me 


Be + Не(СН,), —>Be(CH;), + Hg 


(Lembre que Ве(СН,), tem a estrutura polimérica mostrada em (3).) Bis(ciclopenta- 
dienil)berílio é prontamente preparado por uma reação de metátese entre o haleto de 
berílio e Na[C;H,]. Em concordância com a tendência normal, o íon C,H; transfere-se 
ao átomo de Ве(П) mais eletronegativo: 


BeCI, + 2NaC,H, ——Be(C¿H,), + 2NaCI N 


Dados das determinações de estrutura de raios X demostram que, no estado sólido, o 
composto tem uma coordenação mista т-С,Н,, n'-C,H; (9). O símbolo m' indica a li- 
gação de um grupo C,H, somente por um átomo de С e simboliza ligação monohap- 


о 
to. А notação т para о outro anel de C,H, indica que todos os cinco átomos de С li- 1,53A | 25 
gam-se ao berílio; esse arranjo é chamado de ligação pentahapto.* A estrutura na fa- 


O termo “hapto” deriva-se da palavra grega para “prender, ligar”. Mais exemplos desse tipo são dados no 9 
Capítulo 16. 
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se gasosa é menos clara. Ela pode ser o mesmo sanduíche assimétrico (9) com a molé- 
cula, que sofre rearranjos em uma escala de tempo muito rápida para ser resolvida pe- 
la difração de elétrons, ou pode ser um sanduíche assimétrico (10), no qual ambos os 
grupos С.Н, são pentahaptos, mas um anel está а 180º do outro. Essa ambigiidade 
ilustra a dificuldade de se obter dados estruturais precisos em moléculas fluxionais, na 
fase gasosa. 

Compostos organometálicos dos elementos do Grupo 2 podem ser formados pela transme- 


talação е metátese. 


(b) Reações 
Compostos de organoberílio simples reagem com oxigênio, água e outros ácidos de 
Brgsnted fracos: дік 


Be(CH,), + CH,OH ——>(CH,)Be(OCH,) + CH, 


Dimetilberílio também forma prontamente complexos com bases de Lewis: 


Be(CH,), + N(CH,), ——>(CH,),BeN(CH), 


Be(CH,), + (СН;),МСН,СН,МСН), --> га 
2 ҰЗЫН 3) Ж N(CH), 


Como os compostos de berílio são altamente tóxicos, e não são usados como reagen- 
tes, os compostos de organoberílio não têm aplicações comerciais significativas. Seu 
uso como intermediário sintético no laboratório está confinado à síntese de outros 
compostos de berílio. 


Compostos de organoberílio simples reagem com oxigênio, água e outros ácidos de Brón- 
sted fracos e formam complexos com bases de Lewis. 


(c) Reagentes de Grignard 
Compostos de organomagnésio são familiares para qualquer estudante de química or- 
gânica como úteis reagentes de carbânio. Os mais comuns desses compostos são os ha- 
letos de alquilmagnésio, ou reagentes de Grignard, preparados pela reação de um ha- 
loalcano com magnésio metálico.” Essa reação é realizada em éter, e com o recobri- 
mento de óxido sobre o magnésio atua como barreira cinética, um traço de iodeto fre- 
quentemente é adicionado para iniciar a reagáo.. 

A partir dos primeiros trabalhos realizados por Wilhelm Schlenk, sabe-se que o 
equilíbrio de redistribuição ocorre em solução de éter. O mais simples, freqiientemen- 
te chamado de equilíbrio de Schlenk, é 


2RMgX == MgR, + MgX, 


A adição de dioxano à mistura de equilíbrio em éter dietílico conduz à precipitação de 
um complexo de dioxano do haleto de magnésio, MgX,: (С,Н,О,), e o filtrado pode ser 
evaporado para produzir о dialquilmagnésio. Estudos espectroscópicos mais recentes 
indicam uma série bastante complexa de equilíbrio entre os haletos de alquilmagnésio 
em solução de éter. Em concordância com estas observações, as espécies cristalizadas 
a partir da solução de éter incluem uma variedade ampla de estruturas como complexos 
de magnésio monoméricos tetracoordenados (11) e agregados maiores (12). Um aspec- 


7 Uma tradução do primeiro artigo completo de Grignard nesse assunto está disponível em J.Chem. Educ. 
47, 290 (1970). 
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to importante da última estrutura é que as pontes de haleto, nas quais ligações 2c,2e 
convencionais podem ser formadas pela doação de pares de elétrons dos haletos, são 
preferidas em relação às pontes de alquila, que exigiriam ligações multicêntricas de dois 
elétrons. Encontraremos essa preferência para ligações de ponte 2c,2e na química do 
alumínio. 

Como os reagentes de Grignard são produzidos em solução de éter, seu uso é limi- 
tado para reações nas quais este solvente moderadamente básico pode ser usado. O éter 
pode formar um complexo indesejável com produtos ácidos de Lewis, como 
(CH;),BO(C,H,), na reação de BF, com СН,МеВг em éter de dietílico. Nesses casos, 
compostos de alquilalumínio ou de alquillítio são preferidos porque podem ser usados 
em solução de hidrocarboneto. 


Os reagentes de Grignard são preparados por uma reação de um haloalcano com magné- 
sio metálico; as espécies cristalizadas a partir da solução de éter incluem uma variedade 
ampla de estruturas, como complexos de magnésio monoméricos e agregados maiores. 


15.9 O grupo do zinco 


Como mencionado anteriormente, compostos de dialquila de zinco, de cádmio e de 
mercúrio não apresentam associação através de pontes de alquilas. Um outro aspecto 
para se ter em mente é que compostos de dialquilzinco só são ácidos de Lewis fracos, 
os compostos de organocádmio são ainda mais fracos, e os compostos de organomer- 
cúrio não atuam como ácidos de Lewis exceto sob circunstâncias especiais. 


(a) Compostos organozinco e organocádmio 


Uma síntese conveniente de compostos organometálicos de zinco é a metátese com 
compostos de alquilalumínio ou de alquillítio. Com os compostos de alquillítio como 
reagentes essa reação correlaciona-se com a eletronegatividade que, frequentemente, 
é característica das reações de metátese. Entretanto, a correlação não é decisiva para as 
reações de alquilalumínio porque as eletronegatividades do alumínio e do zinco são 
muito similares (1,61 e 1,65, respectivamente). Nesse caso, considerações de dureza 
corretamente predizem a formação dos pares ZnCH, mais mole e AIC] mais duro.” 


н; 
с po СІ 
нас. их AM HC y CHa 
008) + ОСЫ A HO Zn — CH, + "SN A A 
нс `g сн; He” Ma сн; 
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Compostos de alquilzinco são pirofóricos e prontamente hidrolizados, enquanto os 
compostos de alquilcádmio reagem mais lentamente com o ar. Por causa de sua acidez 
de Lewis moderada, os compostos de dialquilzinco e de dialquilcádmio formam com- 
plexos estáveis com aminas, especialmente aminas quelantes (13). A ligação C—Zn 
tem caráter maior carbaniânico do que a ligação С--СА. Um exemplo é a adição de 
compostos de alquilzinco através do grupo carbonila de uma cetona: 


Zn(CH,), + (CH), С=О ——>(CH,),C—O—ZnCH, 


Essa reação não ocorre quando são usados os compostos de alquilcádmio e de alquil- 
mercúrio menos polares. A reação também ocorre para os compostos de organolítio, 
Organomagnésio e organoalumínio; todos contêm metais de eletronegatividade menor 
do que a do zinco. 


Para exemplos em que os princípios de ácido-base duro e mole são mais confiáveis para a previsão do re- 
Sutado de uma reação do que são as eletronegatividades, ver R.G. Pearson, J. Chem. Educ. 45, 643 (1968). 
À conveniência grande de usar a eletronegatividade como primeira aproximação para a reatividade é a dispo- 
76 даде dos valores numéricos que seguem as tendências razoavelmente simples na tabela periódica. 
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Novamente, os compostos de ciclopentadienilicos são incomuns estruturalmente. 
(Ciclopentadienil)metilzinco é monomérico na fase gasosa com um grupo С.Н, pen- 
tahapto (14). No sólido, ele está associado a uma cadeia ziguezague (15), cada grupo 
C,H; sendo pentahapto em relação aos dois átomos de zinco. 

Compostos de alquilzinco são pirofóricos e prontamente hidrolizáveis, enquanto que com- 

postos de alquilcádmio reagem mais lentamente сот о ar. Por causa de sua acidez de Le- 

wis moderada, compostos de dialquilzinco e de dialquilcádmio formam complexos estáveis 
com aminas, especialmente com as aminas quelantes. 


(b) Compostos organomercúrio 
Compostos de organomercúrio são prontamente preparados pelas reações de metátese 
entre haletos de mercúrio(II) e carbánion fortes, como reagentes de Grignard ou com- 


postos de trialquilalumínio: 


2RMgX + HgX, ——HgR, + MgX, 


Essa reação está em concordância com ambas as considerações de eletronegatividade 
e de dureza. Como já observamos, compostos de dialquilmercúrio são materiais de 
partida versáteis para a síntese de muitos compostos organometálicos de metais mais 
eletropositivos pela transmetalação. Entretanto, devido à toxicidade elevada dos com- 
postos de alquilmercúrio (Quadro 15.2), outras sínteses frequentemente são preferidas. 
Em contraste notável à sensibilidade elevada de dimetilzinco ao oxigênio, o dimetil- 
mercúrio sobrevive exposto ao ar. 


Compostos de dialquilmercúrio podem ser usados como materiais de partida para a sinte- 
se de compostos organometálicos de metais mais eletropositivos pela transmetalação. 


Compostos elétron-deficientes do grupo do boro 


Ilustramos dois pontos gerais nessa seção. Um ponto é que os compostos organometá- 
licos deficientes em elétrons do Grupo 13ЛП são moleculares, O segundo ponto é que, 
para compostos nos quais o elemento metálico tem número de oxidação +3, somente 
os compostos de organoalumínio estão associados significantemente através de pontes 


orgânicas ligadas por 3c,2e. 


15.10 Compostos organoboro 

Trimetilboro é incolor, gasoso (p.e. -22ºC) e monomérico. Ele é pirofosfórico, mas 
não é rapidamente hidrolizado pela água. Os alquilboranos podem ser sintetizados pe- 
la metátese entre haletos de boro e compostos organometálicos de metais com eletro- 
negatividade baixa, como reagentes de Grignard ou compostos de organoalumínio: 


éter dibutílico 


ВЕ, + 3CH,MgBr — 5 tufi > B(CH,); + 3MgBrF 


O éter dibutílico é usado aqui no lugar do eter etílico porque possui uma pressão de va- 
por muito mais baixa do que o trimetilboro, que facilita a separação por destilação em 
uma linha de vácuo. Outra razão o sucesso dessa separação é a associação muito fraca 
do complexo éter dibutílico-trimetilboro. 

Embora os compostos de trialquil e triarilboro sejam ácidos de Lewis moderados. 
reagentes de carbânio conduzem a ânions do tipo [BR,]. O mais conhecido desses 
ânions é o íon tetrafenilborato, onde R = С,Н,. Esse ânion volumoso hidroliza muito 
lentamente em água neutra ou básica e é útil para a precipitação de cátions monopo- 
sitivos grandes. Por exemplo, a adição de uma solução aquosa de Na(BPh), a uma so- 
lução contendo íons К” conduz à formação de K[BPh,] insolúvel. Essa reação de pre- 
cipitação, que pode ser usada para a determinação gravimétrica de potássio, é um 
exemplo da solubilidade baixa de sais de cátion grande e de ânion grande em água 


(Seção 2.12). 
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Quadro 15.2 А toxicidade de compostos organomercúrio 


Бы 


{ A toxicidade do mercúrio surge da afinidade muito elevada do átomo Leitura com plementar 
de Hg mole pelos grupos sulfidrilas (—SH) em enzimas. Compostos 
simples de mercúrio-enxofre foram estudados como análogos dos 
sistemas naturais. Os átomos de Hg são tetracoordenados, como em 
[Hg,(SMe,)¿J” (01). 

O envenenamento por mercúrio era um problema sério para os 
primeiros cientistas, incluindo isaac Newton no século 18 e Alfred 
Stock no início do século 20. Ambos trabalharam com mercúrio em la- 


P.J. Craig (ed.), Organometallic compounds in the environment. Wiley, 
New York (1986). 


анин O A о DO Pr E A pi cr O a Dr e im tr ps 


J.G. Wright, M.J. Naina, FM. MacDonnell, D. Ralsten, e T.V. O'Hallo- 
ran, Mercury(Il) thiolate chemistry and the mechanism of the heavy 
metal biosensor. Prog. Inorg. Chem. 38, 323 (1990). 


boratórios muito pouco ventilados. Mais recentemente, se tornou uma CH. 
preocupação pública principal após a incidência de lesão cerebral е, ; сн; е Нас 
morte causada entre os habitantes em Minamata, Japão. Esse inci- Р | 5 
dente surgiu porque o mercúrio de uma fábrica de plásticos escapou 5 5 5 
para uma baía, sendo absorvida pelos peixes, que foram comidos Ne Sa 2 
posteriormente. Uma pesquisa feita naquela época mostrou que uma Hg Hg 
bactéria encontrada nos sedimentos são capazes de metilar mercú- / 7% 5 Р N 
rio, e que espécies como Hg(CH,), e [HgCH,]* entram na cadeia ali- 5 q > S 
mentar porque penetram nas paredes celulares. A bactéria parece CH, | H¿C 
produzir Hg(CH.), como meio de eliminar os íons de mercúrio tóxico CH 
através de suas paredes celulares ao meio ambiente. 3 

Q1 


A incorporação de boro em heterocíclos é comum, como na protólise de um trial- 
quilboro com 1,2-dihidroxibenzeno a temperaturas elevadas: 


он 0 
А \ 

O! + BR --> B—R + 2PH 
| / 
он” 9 


Compostos organohaloboro são mais reativos do que compostos trialquilboro. Uma го- 
ta preparativa é pela reação de tricloreto de boro com uma quantidade estequiométrica 
de um alquilalumínio em um solvente de hidrocarboneto: 


3 BC], + 6АІК, --->3К.ВСІ- 6AIR,Cl 


Um outro procedimento é a redistribuição de trihaleto de boro e de trialquilborano na 
presença de diborano como catalisador: 


2BCI, + BMe, —%®°'°_› 3ВМеС1, 


Os produtos podem estar sujeitos a reações de protólise com КОН, К.МН e outros rea- 
gentes, 
В(СН,),СІ + 2HNR, ——>B(CH,),NR, + [NR,H,JCI 
E ao deslocamento do haleto pelo reagente carbânio: 
| В(СНУ)„С1+1(С,Н) ——B(CH),(C,H) «ІСІ 


Entre os muitos organoboranos, uma série especialmente interessante contém ligações 
B—N. Um fragmento BN é isoeletrônico com um fragmento CC e análogos de B—N 
e de С—С geralmente têm as mesmas estruturas. Entretanto, além dessa similaridade 
formal, suas propriedades químicas e físicas frequentemente são muito diferentes (ver 
Capítulos 10 e 11). 
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Figura 15.4 Estrutura e ligação da ponte 
fenila em Ph,Al,. (a) Estrutura ilustrando а 
orientação perpendicular do fenil unido por 
ponte em relação ao plano AICAIC. (b) A li- 
gação 3c,2e formada por uma combinação 
simétrica dos orbitais de С e Al. (с) Uma in- 
teração adicional entre orbital рл em С e 
uma combinação anti-simétrica dos orbitais 
de Al, 


Os alquilboranos podem ser sintetizados pela metátese entre haletos de boro e compostos 
organometálicos de metais com eletronegatividade baixa, como reagentes de Grignard ou 
compostos de organoalumínio, Os compostos de organohaloboro são mais reativos do que 
os compostos simples de trialquilboro. 


15.11 Compostos organoalumínio 

Uma das características distintas da ligação por ponte de metila em compostos de al- 
quilalumínio (como em 1) é o ângulo pequeno AL-C— Al, que é aproximadamente de 
75º (16). A fraqueza dessas ligações por ponte 3c,2e é indicada pela dissociação de 
compostos de trialquilalumínio no líquido puro em uma extensão que aumenta com o 
volume do grupo alquila.” 


AL(CH), == 2АЦСН,), K=1,52x 10° 
AL(C¿Hy), == 2АЦС,Н,), K=2,3x10* 


Com grupos muito volumosos, a dissociação virtualmente é completa: trimesitilalumí- 
nio (17), por exemplo. é um monómero.'” Esses exemplos fornecem evidências claras 
do papel poderoso dos efeitos estéricos nas estruturas dos compostos de alquilalumínio. 

Com os haletos alcóxicos e aminas, unidos por ponte, o ángulo de AL—X—-Al é 
próximo de 90º (18). Ao contrário ao grupo alquila unido por ponte, um átomo de ha- 
logênio possui mais orbitais e elétrons disponíveis e pode formar uma ponte utilizan- 
do duas ligações 2c,2e. Similarmente, o trifenilalumínio existe como dímero com gru- 
pos n'-fenil unidos por ponte no plano perpendicular à linha de união dos dois átomos 
de Al (Figura 15.4). Essa estrutura é favorecida parcialmente por fundamentos estéri- 
cos e parcialmente pela suplementação da ligação AL—C— Al pela doação de elétron 
dos orbitais л da fenila aos átomos de Al. Esses argumentos de ligação são consisten- 
tes com a preferência para o sítio de ligação por ponte, que se acha na ordem (OR, ha- 
leto) > fenila > arila. 


(a) Síntese 

Compostos de alquilalumínio foram extensivamente investigados por causa de seu uso 
como catalisadores da polimerização de alceno e intermediários químicos. Eles são 
reagentes de carbânio relativamente baratos para a substituição dos halogênios com os 
grupos orgánicos pela metátese. Uma preparação geral em escala de laboratório do tri- 
metilalumínio é a transmetilação com dimetilmercário: 


2А1 + 3Hg(CH,), — AI (CH), + 3Hg 


A síntese comercial usa a reação de alumínio metálico com clorometano para produ- 
zir A1,CL(CH,),, que então é reduzido com sódio: 


ci é 
нс. Za ,0; нс. и „ОҢ; 
з А А A А + 28 + мо 
нс” Sy “9 н.с “ сн; 


А síntese comercial de trietilalumínio e homólogos superiores é pela adição de H, е do 
alceno apropriado ao alumínio metálico a pressões е temperaturas elevadas: 


2A1 + ЗН, + 6RHC=CH, — SO 100. 100-2008 Ау (CH,CH;R), 


% As constantes de equilíbrio referem-se a 25 “С e são expressas em frações molares. 
9 O grupo mesitil (2,4,6-trimetilpenil) normalmente é usado por causa de seu volume. Ele tem um papel im- 
portante na química de organosilício na Seção 15.13. 
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і É provável que essa reação aconteça pela formação de espécies de superfície Al—H 
| que se adiciona pela dupla ligação do alceno na reação de hidrometalação. O uso со- 
mercial dos compostos de alquilalumínio seriam muito limitados sem sua síntese rela- 
: tivamente económica. 


Compostos de organoalumínio são reagentes de carbánio para a substituição dos halogê- 
nios com grupos orgânicos por metátese. Eles são preparados pela transmetalagdo ou, co- 
mercialmente. por reações com alumínio metálico. 


(b) Reações 

Como pode ser esperado da natureza mais eletropositiva do alumínio, compostos de al- 
quilalumínio têm caráter carbânico muito maior do que os compostos de alquilboro. 
Como resultado. o primeiro é muito sensível à água e ao oxigênio e a maioria é piro- 
fórica; o líquido puro e as soluções devem ser manuseados com técnicas de atmosfera 
inerte ou linha de vácuo. Entretanto, essa reatividade pode ser vantajosa porque a sus- 


ceptibilidade da ligação А1—К à protólise fornece um método simples para a prepara- 
ção de alcóxidos e de amidas: 


SS SS A ag Mg sem 


g 
\ / 
а 
АВ, + 2H0R —> | | + 2RH 
22” 0-А.. 
К 
R 
R , 
В 
\ гк 
2AIR; + 2HNR;) — Mon 
| | + 2RH 
N—AI 
rg”, з: 
| \ 
R R 


Compostos de alquilalumínio são ácidos de Lewis moderados e formam complexos . 
com éteres, aminas е ânions. 

A [B-eliminacáo de hidrogênio (Seção 15.6) produz hidreto de dialquilalumínio 
quando são aquecidos trietilalumínio e compostos de alquilalumínio superiores. 
Tni(isobutilalumínio possui uma tendência forte para sofrer essa reação: 


H 


CH, 
2A(C¿Hola ә Al Al + 2H;C ==C(CH 4), 


CH сан, 


H 


À preferência geral do hidreto pela posição da ligação por ponte indica que a ligação 
3c,2e é mais forte para H do que para um grupo alquila, provavelmente por causa de o 
átomo pequeno H poder se encontrar mais prontamente entre os átomos, e seu orbital, 
sendo esférico, possui requerimentos direcionais menos restritos. 


ийди A SPA O A A a a ia pa a ar a a as e a дит 


Compostos de organoalumínio têm caráter carbánico muito maior do que seus análogos de 
boro; como resultado; eles são muito sensíveis à água е ao oxigênio e a maioria é pirofórica. 
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Exemplo 15.3 Propondo estruturas para alguns compostos 
organometálicos de boro e alumínio 


Baseado em seu conhecimento da ligação em compostos organoboro e organoalumí- 
nio, proponha estruturas para os compostos tendo as fórmulas empíricas (a) B('Pr),, (b) 
АКС,Н;),РЋ, (с) АКС.Н,).Р(СН,).. 


Resposta: (a) O triisopropilboro, como todos os alquilboranos simples, será monomé- 
rico e o átomo de B e os trés átomos de C ligados a ele estaráo em um plano. (b) Se os 
grupos presos tiverem volume moderado, os compostos de alquila e arilalumínio esta- 
ráo associados em dímeros através de ligações de centros múltiplos. Lembre que a ten- 
dência para as estruturas de ponte éPR;>X >Н >Ph >R (onde К é alquila), as es- 
truturas serão como em (19) e (20). 


Teste seus conhecimentos 15.3 Рторопһа uma estrutura para 
АІ.(Ви) СІ, 
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15.12 Compostos organometálicos de gálio, índio e tálio 


Há uma alternância evidente das estruturas para os compostos alquilas dos primeiros 
três elementos no Grupo 13ЛІ. Como vimos, o primeiro membro da série, trimetilbo- 
ro, é um monômero com B tricoordenado; o próximo, trimetilalumínio, é um dímero 
com Al tetracoordenado: todos os membros sucessores (trimetilgálio, trimetilíndio e 
trimetiltálio) são monoméricos em solução e em fase gasosa. O caráter de carbânio, 
como indicado pela tendência a hidrolisar e a sofrer reações de substituição dupla, se- 
gue a ordem indicada pelos potenciais aquosos, nominalmente Al > Ga > In > TI. Os 
compostos de alquilalumínio, por exemplo, são hidrolisados rapidamente e completa- 
mente pela água: 


AL(CH) + 6H,0 ——>2A1(0H), + 6CH, 


A hidrólise dos compostos análogos de gálio, índio e tálio sob condições moderadas 
produz М(СН,);, que é susceptível à hidrólise em solução ácida na ordem Ga > In > TI. 
Como vimos (Seção 15.6), os trialquilboranos requerem condições mais severas para 
sofrerem hidrólise. 


O caráter de carbânio é maior para o alumínio e decresce na ordem ALR, > GaR, > 
InR, > TIR, > BR.. 


(a) Gálio 
Compostos de trialquilgálio podem ser sintetizados pela reação de compostos de al- 
quillítio com cloreto de gálio em um solvente de hidrocarboneto: 


3Li(C,H9), + 4GaCl, —>12LiCl + 4Ga(C,H9), 


Os compostos de trialquilgálio são ácidos de Lewis moderados, e assim a metátese 
correspondente em éter produz o complexo (C,H,),0Ga(C,H;),. Similarmente, o uso 
de excesso de metillítio conduz à ligação com um ш grupo alquila pelo átomo de 
Ga para formar um sal: 


Li(C.Ho), + GaCl, -эзисі + Li[Ga(CH9] 


Os compostos de trialquilgálio são pirofóricos e reagem com ácidos de Brgnsted fra- 
cos, como água, alcoóis e tióis. Com o decréscimo no caráter carbânio do átomo de 
metal mais eletronegativo, sua reatividade com os ácidos de Brgnsted é um pouco me- 
nor do que a dos compostos de alquilalumínio. A forma geral (não balanceada) das 
reações que eles sofrem é 


Ga(CH,), + H,O ——>[Ga(CH,),0H], + CH, n=2,30u4 
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O grupo GaR, é pouco resistente à protólise, e complexos como [Ga(CH;),(en)]” (21) 
e até mesmo [Ga(CH, (OH), NE podem ser manuseados em solução aquosa. 


- Compostos de trialquilgálio são pirofóricos e reagem com ácidos fracos de Brósnted, mas 
menos vigorosamente do que os compostos de alquilalumínio. 


(b) Índio e tálio e tendências do grupo 
Compostos de alquilíndio e alquiltálio podem ser preparados pelas reações análogas 
àquelas usadas para os compostos de alquilgálio. O trimetilíndio é monomérico na fase 
gasosa e, no sólido, os comprimentos de ligação indicam que a associação é fraca (se 
presente em todas). A hidrólise parcial de TI(CH,), produz o íon linear [СН,ТІСН,]“, 
que é isoeletrônico e isoestrutural com СН,НеСН,. 

Um aspecto novo da química organometálica torna-se evidente no grupo do boro, 
e agora o efeito do par inerte pode ter um papel importante e originar compostos está- 
veis de índio (D e tálio (1). Dois exemplos desses compostos são @?-С,НәШш е 
(пг-С;Н.)ТІ, que existem como monômeros na fase gasosa mas estão associados como 
sólidos. O ciclopentadieniltálio é útil como reagente sintético na química organometá- 
lica, porque não é tão altamente redutor сото Na[C¿H;] e a insolubilidade do ТІСІ for- 
nece uma força dirigente adicional para as reações de metátese. Uma desvantagem é 
que o tálio é até mesmo mais venenoso do que o mercúrio, assim o descarte dos subpro- 
dutos de reação devem ser feitos com cuidado. 


Trimetilíndio é monomérico na fase gasosa. O efeito do par inerte é exibido para o índio e 
para o tálio e origina compostos estáveis de índio (1) e tálio (1). 


Compostos com número exato de elétrons do grupo 
do carbono 


No Grupo 14ЛУ, encontramos compostos organometálicos que são formados pelo car- 
bono e seus congêneres. Como a eletronegatividade do carbono é similar à de seus 
congêneres, as ligações que esses elementos formam um em relação ao outro não são 
muito polares. Essa polaridade baixa em concordância com a proteção estérica maior 
do átomo central tetracoordenado e a falta de uma energia baixa do LUMO parece ser 
responsável por sua resistência maior à hidrólise comparada com os compostos orga- 
nometálicos do grupo do boro. 


15.13 Compostos organossilício 

A química dos compostos organossilício é muito extensa. Em parte porque os compos- 
tos foram estudados por um longo tempo, mas também porque têm uso comercial am- 
plo como repelentes de água. lubrificantes e selantes. 


(a) Estruturas e propriedades 

Muitos compostos organossilício ligado por ponte охо фойе ser sintetizados; um 
exemplo é o hexametildisiloxano (CH;),Si—O-—Si(CH;),. Da mesma forma que рага 
todos os compostos organossilício, esse composto é resistente à umidade e ao ar. Duas 
propriedades desses materiais, a basicidade de Lewis muito baixa do átomo de О ea 
deformação imediata do ángulo de ligação Si —O-—Si, foram racioñalizadas por um 
modelo em que os pares solitários do O sáo deslocalizados parcialmente em orbitais 
razios 6* ou d do Si (22). A deslocalização reduz a direcionalidade da ligação simples 
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Si—O e consegiientemente torna a estrutura mais flexível. Essa flexibilidade confere 
aos elastômeros de silicone a elasticidade mesmo em baixas temperaturas. A desloca- 
lização também explica a basicidade baixa do átomo de O preso ao silício, como em 
(CH;);Si—O-—Si(CH,),. porque os elétrons que são necessários para o átomo O atuar 
como base são removidos parcialmente. A planaridade da trisililamina, (51Н,);М, tam- 
bém é explicada pela deslocalização do par solitário no N; além disso, esse composto 
é fracamente básico." 

Outra observação intimamente relacionada é a facilidade relativa da desprotona- 
ção de tetrametilsilano por bases muito fortes, como reagentes de carbânio forte: 


LiBu + Si(CH,), —> Li[CH,Si(CH,),] + Вин 


Novamente, o grupo CH,— exibe acidez de Brgnsted moderada porque a base conju- 
gada resultante, o grupo —CH,—, pode deslocalizar densidade eletrônica para o áto- 
mo vizinho de Si. 
O aspecto geral que será ilustrado nesta seção é que, ao contrário das ligações М—С de 
elementos mais eletropositivos, como o alumínio, as ligações SC são resistentes à hidró- 
lise e também à oxidação ao ar: 


Exemplo 15.4 Prevendo as propriedades de silil éteres e de aminas 
Defina a extensão da ligação de hidrogênio de etanol com (a) (H,Si),O comparada 
com (Н,ССН,),О e (b) (H,Si),N comparada com (H,C),N 


Resposta: Bases de Lewis fortes formam ligações de hidrogênio mais fortes com um 
doador de hidrogênio de referência, como o etanol. Vimos que O ou N preso ao silício 
tem basicidade de Lewis reduzida quando comparada com os análogos de carbono. 
Assim, esperamos que (a) éter dietílica e (b) trimetilamina formarão as ligações de hi- 
drogênio mais fortes. 


TERRA EEE EEE ESSE EEE EEE EEE 


DESCE rr rr rr rr rr EEE EEE EEE EEE EESC RO 


Teste seus conhecimentos 15.4 Para os compostos em (a), qual você 
espera que tem a menor constante de força, deformação Si-O—Si ou 


с—О©О—С? 


Т ЛЛ К 


voreeeeversssasee %%%%%%%4.44ш еге өз 


(b) А formação de ligações Ә-С 
Uma maneira conveniente de unir grupos alquila aos elementos do Grupo 14/TV é рог 
reações de metátese entre Е-СІ e reagentes de Grignard ou de alquillítio: 


Li.(CH,), + SiC], ——>4LiCl + SICH), 


Quantidades grandes de clorometilsilanos sáo necessárias na indústria para sintetizar 
borracha de silicone e óleos, mas os reagentes de Grignard e os reagentes de alquillí- 
tio também sáo caros para serem usados em tal escala. Foi o desejo de satisfazer essa 
necessidade de mais barato que permitiu que Eugene Rochow (no início de 1940, na 
General Electric, nos EUA) desenvolvesse um processo para sua síntese direta a partir 
de silício elementar e um haleto de alquila ou de arila na presença de cobre como ca- 
talisador. A reagáo tem a forma (náo balanceada) 


Si+ RX EMO ps 


, 


AS 


1 As formas interessantes de silil moléculas contendo ligações Si—N е Si—O foram revisadas por Е.А.М. 
Ebsworth, Acc. Chem. Res. 20, 295 (1987). 
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As condições normalmente são ajustadas em favor da formação de dimetildiclorosila- 
no, mas outros halosilanos úteis também são produzidos. Esse processo direto relati- 
vamente barato transformou curiosidades onerosas de laboratório em materiais ampla- 
mente usados.” 


| Reações de metátese entre Е--СІе reagentes de Grignard ou de alquillítio são usados pa- 
ra unir grupos alquilas aos elementos do Grupo 14Л\. 


(c) Reações de redistribuição e de substituição 


As reações de redistribuição (Seção 15.5) são úteis para a síntese de uma variedade de 
compostos do Grupo 14/V. A reação é prontamente realizada no laboratório е é empre- 
gada comercialmente para preparar halosilanos: 


одено tera meet 


251СІ, + Si(CH,), ->БІС(СН), SICI(CH,), e SICI(CH,) 


Traços de ácidos de Lewis сото AICI, são catalisadores efetivos para essa reação. Po- 
de esperar que, como as ligações 51—С] e Si—CH, estão sendo quebradas e então re- 
formadas, a distribuição do produto a partir de uma mistura inicial 1:1 de SiCl, e 
Si(CH;), produziria uma mistura estatística de produtos: SiCl,, 5ІСІХСН;), 
SiICL(CH)., ЗІСКСН,), е ЅІ(СН,), na razão 1:4:6:4:1. Entretanto, aspectos sutis da li- 
gação e das interações estéricas frequentemente conduziram a misturas não-estatísticas. 

As reações de metátese que utilizam compostos haloorganosilano, germano е es- 
tananos são muito úteis para as sínteses em escala de laboratório, especialmente para 
a preparação de compostos com substituintes orgânicos mistos: 


Rm e e a rm ce 


451С1,(С,Н,) + 3Li (CH), ——>4Si(CH,),(C¿H,) + 12 LiC1 


Estudos referentes à cinética de reações de substituição no silício sugerem que a etapa 
determinante de velocidade dessas reações é associativa (Seção 14.2). Então, a reação 
geralmente é de segunda ordem global 


velocidade = k[SiXL,)[Y] 


e k depende fortemente da identidade do grupo de entrada Y. Essas reações de redistri- 
buição no silício e nos membros mais pesados do grupo são mais fáceis do que aque- 
las no carbono e também sugerem que um átomo de Si forma um complexo ativado 
pentacoordenado muito mais prontamente do que o átomo de С o faz. Essa diferença 
está em concordância com a existência de muito mais compostos inorgânicos de silí- 
cio penta-coordenado do que compostos de carbono pentacoordenado. “ 

Investigações estereoquímicas revelam que as reações de substituição podem pro- 
ceder com a inversão ou com a retenção da configuração. Um mecanismo que consi- 
dera a inversão é muito similar àquele proposto para substituições associativas по С 
(isto é, um mecanismo semelhante à subtituição 5,2 em química orgânica), com os 
grupos de entrada e abandonadores ocupando posições axiais em um complexo ativa- 
do trigonal bipiramidal: 


A | 1 А 
Y — Si + X` — Y ---- 51 --- X — Y + Si — X 
Y | 4 
с 
В B B 


Uma explicação interessante da descoberta do processo direto é fornecido por E.G. Rochow em seu livro 
Silicon and silicones. Springer-Verlag, Berlin (1987). а 
З O último é em grande parte limitado a сафогапоѕ, compostos agregados de metal е carbetos теѓа! sólido. 
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A retenção é comum quando Y é um grupo abandonador pobre, сото Н ou OR”. { 

: e = 2 я “foi | 
Acredita-se que essa espécie de reação envolva a pseudo-rotação de um intermediário { 
pentacoordenado que coloca Y no eixo triplo e trans a um dos substituintes originais: | 


po Т А Т ! 
Y ---- Si --- X E Y ---- Si --- С 
\ \ 
[ [> 
В В 


А b А 
| ү- 52 С 
ү, ti 34 > 
[> 
B 


| 
| 
A habilidade do átomo de Si de formar, um intermediário pentacoordenado com tem- | 
po de vida suficientemente longo resulta па retenção de configuração em algumas геа- | 
ções de deslocamento nucleofílico, embora procedam por um mecanismo associativo. { 
Por outro lado, o átomo de С menor, que tem um complexo ativado penta- Coordenado | 
muito menos estável, imediatamente sofre inversão. | 
As reações de redistribuição no silício e nos membros mais pesados do grupo são mais fá- 
ceis do que aquelas no carbono; as reações de substituição podem ocorrer com inversão 
ou com retenção de configuração. : | 
| 


(а) Protólise de halossilanos 


CH gi io CASS р y fa 

ҒЫ 1 ох A protólise de ligações 51—Х é uma rota conveniente para um miríade de compostos, 

C æ gj 0 gj = ОҢ; particularmente siloxanos. que são compostos com ligações Si—O. Então, as ligações 
Ж q polares Si—CI são suscetíveis à protólise por espécies com ligações Н--О, H—N, е 


Н--5, mas as ligações Si—C muito menos polares são mais resistentes. Essa diferen- | 


0 0 
N | / ça explica, por exemplo, a formação de hexametildissiloxano na reação de água com 
Н.С == Si 0 AN “CH, clorotrimetilsilano. A reação inicial é a hidrólise da ligação Si—Cl: А 
CH3 Сн; 2(СН,);51С1 + 2H,0 ——>2(CHy)¿SiOH + 2HC1 i 
1 


23 Essa etapa é seguida por uma reação mais lenta, a eliminação de água para formar 
uniões 51—0—81: 


2(CH,),SiOH —> (CH,);,Si—O—Si(CH,); + H,O 


€ 
H¿C A condensação do composto SiOH é análoga à transformação dos hidroxo-complexos е 

N В 0 зс CH; metálicos para policátions (Seção 5.6) e para a polimerização de Si(OH), em solução 

Н.С 0-3 o A aquosa para produzir sílica gel. Essas reações demonstram a tendência geral dos gru- 
a Ll si A CHa pos Si—OH eliminar água. / | 
a O Quando dimetildiclorossilano é hidrolisado, ambos os compostos cícliclos (23) e ( 
Pg \ de cadeia longa são produzidos: - 
“Si > Si (СН.),5ІСІ. + H,O ——>HO[Si(CH,),0],H + [(CH;),SiO], + etc. di 

to- рае “AS 

| 8 VS CH, Quando RSICI, é usado como material de partida e contém grupos orgánicos volumo- fr 


si гоа sos, são possíveis estruturas mais elaboradas, incluindo compostos 8 gaiola (24). Rea- 
ções similares ocorrem com amônia e com aminas primárias е secundárias para produ- 
zir uma variedade de silazanos, compostos com ligações Si —N. Por exemplo, exces- 
so de (СН,),5ІСІ reage com NH, para produzir ((CH,),Si),NH. Nesse caso, a protóli- 
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se é incompleta por causa da proteção disposta pelos grupos volumosos ao redor ci: 
átomo de 51; о HSi(CH,),CI menos impedido produz ((CH,),HS),N. 

Os siloxanos sofrem reação de redistribuição para formar polímeros, os silicones 
na presença de ácido sulfúrico como catalisador: 


"(СН,),5101, + (CH), SIOSI(CH), 459, (CH), SiO[Si(CH),0],,Si(CH y, 


Nessa reação. o hexametildisiloxano fornece os grupos terminais Si(CH,);; assis. 
quanto maior a proporção dele, menor a massa molar do polímero resultante. Os si 
cones, incluindo poli(dimetilsiloxano), são fluidos, ceras e, quando entrecruzact:-.. 
elastômeros. Eles são produzidos em escala grande. Em geral, os polisiloxanos s 
materiais altamente flexíveis que retêm sua flexibilidade a temperaturas baixas рог 
causa de suas constantes baixas de força das ligações Si—O—Si. Suas propriedade- 
úteis incluem sua flexibilidade a temperaturas baixas, sua habilidade de repelir дес. 
e sua resistência à oxidação pelo ar. Adicionalmente, sua toxicidade baixa conduz x 
seu uso em implantes médicos e cosméticos. 


Ligações polares 51—С] são suscetíveis à protólise pelas espécies com ligações H-- 0, 
H—Ne H—S. mas ligações Si—C muito menos polares são mais resistentes. 


Exemplo 15.5 Comparando a facilidade de clivagem hidrolítica das 
ligações Al-CH, e бі-СН, 

Dé as equações químicas para as reações possíveis de trimetilalumínio e tetrametilsi- 
lano com água. e identifique a diferença na ligação nos dois compostos que explica а 
diferença no comportamento. 


Resposta: Os compostos de organoalumínio têm caráter carbânio considerável, que se 
correlaciona com o caráter altamente eletropositivo do alumínio. Essa descrição de li- 
gação é consistente com a observação experimental que trimetilalumínio se hidrolisa 
rapidamente em contato com água: 


AL(CH,), + ёН.О ——2AI(0H), + 6CH, 


Como mencionado na Seção 15.6, essa reação provavelmente ocorre pela coordenação 
inicial do átomo de O em Н,О aos orbitais receptores de energia relativamente baixa 
do átomo de Al do alquilamumínio. Ao contrário, silício e carbono têm eletronegativi- 
dade similar e formam ligações covalentes de polaridade baixa. Suas polaridades bai- 
xas, congestão estérica relativa e acidez de Lewis fraca previnem a coordenação ante- 
rior à hidrólise. Essa resistência à hidrólise é ilustrada pelo uso de polímeros de silico- 
ne como agentes impermeabilizantes em roupas ou couro е o uso de cimentos de sili- 
cone para isolar dispositivos elétricos e eletrônicos da água. 


ТТЕТТЕТТТІТТЕГІ AAA езен rasa rc dr 


Teste seus conhecimentos 15.5 lustre como a diferença na reatividade 
entre as ligações АС e SiC com grupos О-н conduz à escolha de 
estratégias diferentes para a síntese de alcóxidos de alumínio e silício. 


rece cercar neces o тезе вка жже зо» 444%»... :-. .. 


(e) Ligações simples entre átomos de Si 

Embora não tão extensos como os compostos orgánicos ligados simples carbono-car- 
bono, há muitos compostos organometálicos de silício catenados.'* Progressos consi- 
deráveis foram feitos nas sínteses de compostos contendo a ligação 51—51, que é mais 
fraca do que a ligação C—C mas não tão drasticamente. Compostos acíclicos, cíclicos. 
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CH; 
(СН,);5і бі Si(CHg)z 
Сн, > 
25 
CH; 
CH 
CH; x CH; 3 


bicíclicos г alquilsilício gaiola são conhecidos (25), (26). Esses compostos são prepa- Н 
rados pela reação de eliminação redutiva de haleto: ? 
CH,0C,H,OCH, 


5Ху), SÍCI, + GLI[C oHa] -78°C 


> 
= 
SS 
>< 
= 


+ ӨШСІ + 6С 


O agente redutor forte de naftaleto de lítio reduz uma ligação de halogênio Si —X com 
a expulsão do íon haleto X` e a formação de ligações Si—Si. O produto dessa reação 
será importante em nossa discussão de ligações Si=Si na seção seguinte. 

Evidência espectroscópica e química sugere que compostos catenados de silício e 
germánio têm orbitais vazios razoavelmente semipreenchidos que estão deslocalizados 
sobre a cadeia ou о anel. Então, possuem bandas de absorção UV próxima que decres- 
cem em energia com o aumento do comprimento da cadeia. Essa absorção é atribuída 
à promoção de um elétron de um orbital с da coluna vertebral de Si —Si ou Ge—Ge 
para um orbital vazio 6% que está deslocalizado ao longo da cadeia de 51—51 e 
Ge—Ge. Com essa interpretação, cadeias de silano sofrem protólise quando expostos 
à radiação UV. Por exemplo, polidimetilsilano, H,C(—Si(CH;),—),CH,, é clivado 
quando exposto à radiação UV. 

Um outro aspecto das propriedades químicas do silício que enfatiza a natureza 
deslocalizada dos orbitais б é a formação, por redução de um elétron de composto de 
silício sarurado, de um ánion radical em que os elétrons ímpares ocupam um orbital g* 
de 51—51 deslocalizado (representado pelo anel, como em benzeno, mas há deslocali- 
zação б significativa, e não deslocalização л): 


етот een а 


сн, Сн; : CH; CH А 

н, УУ сн сн, NP “он | 
2 Si 3 3 ; 3 А С 
HC = Si Si CH, Н.С в Si Si = CH; ы 

Éter 4 3 
| + Na — Ма | | 

H¿C— Si Si —CH Н.С — Si Si — CH; his 
A 3 3 3 č 
d “si » d “si” y ur 
н; / CH; CH иу 69; А 
Сн; Оң; CH, CH; 4 
O espectro de EPR do ânion mostra que o elétron desemparelhado ocorre com proba- Re 
bilidade igual em todos os seis átomos de Si, provando que o elétron está totalmente ‹ = 
deslocalizado (no mínimo na escala de tempo desse experimento, que é cerca de 1 15). Si 
Compostos de alquilsilício acíclicos, cíclicos e gaiolas são preparados pela eliminação re- vis 
dutiva de haleto. Orbitais 6% de energia baixa estão presentes em silanos de polialquilas. inc 
2 qui 

(f) Ligações múltiplas entre átomos de Si | 
ЗОКИ ӘКЕ A cia! 
Como ocorre para o carbono, duas ligações simples 51—51 são mais fortes do que uma DOS 


ligação dupla Si=Si, assim há uma vantagem de energia para os grupos Si=C ou 


э Ху! representa o grupo volumoso xilil (2,6-dimetilfenil. 

2 forma a base do uso de polidimetilsilano na produção de fotolitografia de circuitos integra- 
dos. Nessa zz:icação, о polidimetilsilano parece ser superior aos polímeros fotossensíveis que normalmente 
são usados. 21: J. Michl, J.W. Downing, Т. Karatsu, A.J. McKinley, G. Poggi, G.W. Wallraff, R. Sooriyakumaran 
e R.D. Miller, Pure Appi. Chem. 60, 959 (1988). 
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St=S1 para se acoplar. As ligações C=C são protegidas do acoplamento pela energia 
de ativação elevada da reação, mas há muito menos proteção cinética para ligações 
múltiplas envolvendo silício ou germânio. 

Uma pista de que compostos de silício ligado multiplamente podem existir vem da 
detecção de compostos transientes como (СН,),бі--СН, na fase gasosa е em matrizes 
gasosas inertes em temperaturas baixas. Entretanto, poucas propriedades químicas da 
molécula foram estabelecidas porque rapidamente formam dímeros e polímeros. 


SÍ E y 


| = Si --> Si — Si 


n 


R 


A chave do sucesso na formação de 51—51 e compostos com ligação dupla de germá- 
nio, estanho, fósforo e arsênio foi a descoberta que substituintes volumosos bloqueiam 
a dimerização e a polimerização. 

Compostos contendo ligações Si=C, os silaetenos, е ligações Si==Si, os dissilae- 
tenos, agora são conhecidos. Esses novos silaetenos e disilaetenos não somente am- 
pliam nosso entendimento de ligação química, mas também exibem propriedades quí- 
micas interessantes.” A clivagem fotoquímica de ligações 51—51, seguindo excitação 
a um orbital antiligante 6% de Si—Si, fornece uma rota conveniente aos dissilaetenos. 
Um exemplo é a fotólise de um trisilano cíclico com substituintes volumosos: 


Ху! Хуі хи ХИ 
Nooa TR Ж” 
2 | xy = Si — Si ~a xy = Y Si =Si 
Ху A % 
бі ху! Ху 
ГА 
Ху Ху 


Os grupos volumosos nos átomos de Si previnem a ciclização e a рое о tam- 
bém obstruem a reação do produto de dissilaeteno. 

Determinações da estrutura de raios X mostram o decréscimo do comprimento da 
ligação esperado de 51—51 ao Si==Si. Por exemplo, o tetramesitildissilaeteno possui 
um comprimento de ligação silício-silício de 2,16 À (Figura 15.5), que é cerca de 0,20 
À mais curta do que a ligação simples Si=Si típica. Uma diferença significativa entre 
os dissilaetenos e os alcenos, entretanto, é a facilidade maior de distorcer o grupo 
R,Si=SIR, da planaridade. Veremos que essa tendência é até mesmo mais pronuncia- 
da nos análogos mais pesados do Grupo 14/TV, e uma explicação em termos de ligação 
será fornecida aqui. 

O espectro eletrônico de absorção dos dissilaetenos contém uma banda na região 
visível e UV próximo, е os compostos freqiientemente são coloridos. Essa coloração 
indica que os orbitais т e л“ estão mais próximos em energia do que nos alcenos, nos 
quais a absorção correspondente está no UV (Figura 15.6). 

As energias dos orbitais л ligantes е antiligantes podem ser inferidas dos poten- 
ciais de redução em solução. A oxidação dos dissilaetenos ocorrem a potenciais menos 
positivos e a redução, a potenciais menos negativos do que para os alcenos correspon- 
dentes. Como descrito na Figura 15.6, essa observação indica que as energias dos or- 
bitais ле л* dos dissilaetenos estão entre aqueles dos alcenos correspondentes. Como 


A química de silasteno é revisada por А.Ә. Brook е К.М. Baines, Adv. Organometal. Chem. 25, 1 (1987). 
Uma pesquisa útil dos disilaetenos é dada рог R. West em Angew. Chem. Int. Ed, Engl. 26, 1201 (1987). 


Figura 15.5 Um diagrama de ORTEP да 
estrutura de (Mes),Si=Si(Mes), determina- 
da pela difração de raios X de mono cristal. 
(бе М.Ј. Fink, М.Ј. Mitchalczyk, K.J. Haller, 
В. West, e J. Michl, Organometallics 3, 793 
(1983).) 


С=С бі--бі 
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15.6 Níveis de energia aproximados para 
alcenos e dissilaetenos. As separações de 
energia são obtidas a partir da análise do 
espectro de absorção UV. (De R. West, An- 
gew. Chem. Int. Ed. Engl. 26, 1201 (1987).) 
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resultado, os dissilaetenos são doadores л melhores (usando doação de elétron do or- 
bital л preenchido) e receptores л melhores (recebendo elétrons no orbital л“). 
Moléculas que não estão estericamente impedidas podem penetrar a defesa este- 
reoquímica da molécula e ter acesso à ligação Si=Si nos dissilaetenos. Algumas das 
reações resultantes são muito similares àquelas encontradas para os alcenos. Por exem- 
plo. os haletos de hidrogênio е os halogénios adicionam-se na ligação dupla Si=Si: 


H Х 
R R X j- 
М. Ш | 
Si == Si + HX —— Si — Si 
RAT Ma 7 OR 
R ‚В 
X X 
R R N / 
М. "T А 
Si == Si + X — si — Si 
RAT R 7 Nº 
R R 


onde X -СІ ou Br. Mais interessante, talvez, são os contrastes com as propriedades 
dos alcenos. Ao contrário dos alcenos, dissilaetenos sofrem adição de ROH através da 


ligação Si==Si: 


H ОВ” 
R R / 
Б Л 7 ; ; 
Si = Si + ROH — 51 — Si 
AT R R 7 N R 
R R 
Eles também sofrem adições 2 + 2 com alguns alcinos: 
H—C=C— RP 8 ОН R 
+ — 
Si — Si 
So — >” м 
a Si Si VA Хх 
R R 


É possível prender um ligante pentametilciclopentadienil a um átomo de Si. Essa pos- 

D sibilidade conduziu à síntese do primeiro composto organometálico formal de Si(ID), 

Ба bis pentametilciclopentadienilsilício.'* Uma determinação da estrutura do cristal por 
raios X do composto revela a presença de duas configurações diferentes (27). Aparen- 

temente, a diferença de energia entre as duas configurações é pequena o suficiente pa- 


— 3 © 5 Ж 
Ы Фо га o empacotamento de forças no sólido influenciar a estrutura. 


2 Substituintes volumosos bloqueiam a dimerização e a polimerização e silaetenos e dissi- 
27 laetenos com substituintes volumosos agora são conhecidos. 
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% P Jutzi, Main-group metallocenes: recent developments. Pure Арр!. Chem. 61, 1731 (1989). 
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15.14 Compostos organometálicos de germánio, 
estanho e chumbo 


de organochumbo (organoplumbanos) são similares àqueles já mencionados para o si- 
lício e para o germánio. Uma diferença principal para os compostos de organossilício, 
entretanto, é à existência (por causa do efeito do par inerte) de alguns compostos de 
Ge(ID, SnílD) e РЫП). Um outro contraste com os compostos de organossilício resul- 
ta do decréscimo rápido na força da ligação E—C quando descemos no grupo (ver Fi- 
gura 15.3). Por causa do último, compostos de organochumbo geralmente decom- 
põem-se quando aquecidos acima de 100°C. 

A decomposição da fase gasosa de compostos de alquilchumbo ocorre com a for- 
mação de radicais alquilas: 


| 
H 
| 
| Muitas das reações de compostos de organoestanho (organoestananos) e de compostos 
| 
y 
1 


РЫ(СН,).(1 ou g) — Pb(s) +4. СН,(а) 


{ 
| 
1 
$ 
і 
| 
| 
| 
| 
| Essa decomposição foi a razão por que, рог muitos anos, tetrametilchumbo е tetraetil- 
f chumbo foram adicionados à gosolina para melhorar sua taxa de octano (uma medida 
| de quão suave a combustão se processa). Os radicais alquilas gerados pela decompo- 
| sição do tetraalquilchumbo na câmera de combustão quente do motor são terminado- 
| res de cadeia de radical que reduzem a probabilidade de combustão explosiva. А toxi- 
cidade do chumbo, entretanto, e sua desativação de conversores catalíticos para o con- 
| trole de poluição, iniciou a eliminação de aditivos de organochumbo da gasolina em 
| muitas partes do mundo. 
И Compostos organoestanho encontram aplicações muito diferentes, desde estabiliza- 
| dores para plásticos de cloreto de polivinila a tintas fungicidas. Recentemente, entretan- 
{ to, algumas dessas aplicações têm sido observadas com cautela devido à sua toxicidade. 
| Germanoetenos [R,Ge=CR,], estanoetenos [R,Sn=CR,], digermanoetenos 
| [К,Се==СеК,] e diestanoetenos [R,Sn=SnR,] têm sido preparados. Da mesma forma 
| que para os compostos de silício correspondentes, é necessário que os grupos R sejam 
| volumosos para prevenir associação. Os digermanoetenos e os diestanoetenos são dis- 
| tintamente não-planares e várias explicações de ligação têm sido propostas. Em uma 
delas, a não-planaridade é atribuída a um padrão não-convencional de ligação múlti- 
2 . 2 2 % . 
pla, que está entre o orbital sp'6 em um átomo com um orbital рл no outro (28). 
Н Ligações múltiplas germânio-germânio е estanho-estanho são longas, е a dissocia- 
| ção foi observada em solução para formar os compostos divalentes de germileno e de 
| 


lente indo para baixo no grupo, as espécies SnR” são mais estáveis do que seus congê- 
neres СеК.. O estado divalente também é visto em Ѕп(т>-С;Н,), е РЬ((п>-С,Н,), ет (Сн,), бе 
que possuem estruturas angulares па fase gasosa, indicando que о par solitário estereo- 
químicamente ativo pode estar presente no átomo metálico (29). Os ligantes muito vo- 
lumosos de pentafenilciclopentadienil em Sn(C,Ph,) suprime a atividade estereoqui- 
mica do par de elétrons no átomo de Sn, e a determinação da estrutura de raios X reve- 
la que os dois anéis de С, são coplanares. 30 
Além dos compostos simples monoméricos de organogermânio e de organoesta- 
nho, são conhecidos compostos catenados (30) e compostos cíclicos (31). A rota sin- R 
tética para esses compostos se assemelham àquelas usadas para seus análogos de silí- R N R А 
cio, mas as reações frequentemente são mais fáceis com compostos de organogermá- Ñ 
nio e dé organoestanho. Uma razáo possível para essa maior reatividade é que esses Sr gan 
átomos maiores podem estar mais acessíveis aos reagentes. Já vimos que os membros F> Sn \, 
mais pesados desse grupo participam mais prontamente em reações de radicais. R N R 
Compostos de poliedro de carbono, como cubano e seus derivados, К,С,, são ter- R R 
modinamicamente menos estáveis do que os arenos, mas o mesmo não se aplica aos 
compostos análogos dos congêneres do carbono, e nunca se'soube que esses membros 
mais pesados do Grupo 14/ТУ formassem estruturas iguais à do benzeno. No lugar, uma 31 R=CH,, CH, CH; 


+ 


estanileno, GeR, e SnR,. Como esperado do aumento da estabilidade do estado diva- | сн; 
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série de compostos poliédricos fechados foi preparada recentemente, incluindo trigonal 
prismático Ge,R, (32), quadrado prismático SiR, e Sn,R,, (33), e pentagonal prismá- 
tico 5п,,,.(34).' Parece que o volume do grupo В tem importância na determinação da 
estrutura, mas as sistemáticas gerais desse papel não foram identificadas. A preparação 
de um composto de um germânio prismano é representativo das reações simples que 
conduzem a esses compostos poliédricos: 


6RGeCI, + 1811 —Ge,R, + I8LICI R=—CH,SI(CH;), 


Podemos ver essa reação como a redução do composto de Ge(1V) RGeCl, a um com- 
posto agregado de Се(1). 
Muitas das reações de organoestananos e organoplumbanos são similares àquelas de seus 


análogos de silício e germânio, mas o efeito do par inerte conduz à existência de alguns 
compostos de Ge(ID), 51) e РЬ(Т). 


Compostos ricos em elétrons do grupo do nitrogênio 


Alguns aspectos novos dos compostos organometálicos são encontrados no Grupo 
15/У, incluindo a basicidade de Lewis do par solitário no átomo central (como em 
:AsR,). Além disso, o átomo central pode existir nos estados de oxidação +3 ou +5, co- 
mo em AsR, e AsPh,, respectivamente. 


15.15 Compostos organometálicos de arsénio, 

antimônio e bismuto 

Como os dois primeiros membros do grupo (N e P) são indubitavelmente não-metais, 
não os consideramos aqui (ver Capítulo 11). Trabalhos sobre derivados orgânicos dos 
elementos mais pesados do grupo têm resultado em compostos novos com padrões in- 
comuns de ligação. 

Os estados de oxidação +3 e +5 são encontrados em muitos dos compostos orga- 
nometálicos do arsênio, antimônio e bismuto. Um exemplo de composto com um ele- 
mento no estado de oxidação +3 é As(CH,), (6) e um exemplo do estado +5 é 
As(C¿H,); (35). Compostos nos quais os elementos têm número de oxidação +3 con- 
têm pares solitários e, deste modo, podem ser considerados ricos em elétrons; aqueles 
com elementos no estado de oxidação +5 têm números exatos de elétrons. 

Compostos de organoarsênio foram usados uma vez para tratar infecções de bac- 
térias e como herbicidas e fungicidas. Entretanto, por causa da toxidade elevada dos 
compostos organometálicos de arsênio, antimônio e bismuto não tiveram aplicações 
comerciais. Não obstante, eles podem ser manuseados no laboratório com técnicas 
próprias, e muitos compostos interessantes foram preparados. 


(a) Estado de oxidação +3 
Aqui consideramos uma classe ampla de compostos desses elementos com a fórmula 
geral ER,, e descreveremos os compostos de organohaletos e os ciclopentadienos. 

A reação de metátese de um regente de Grignard ou de organolítio com EX, 
(E = As, Sb, Bi; X = Cl, Br) fornece uma rota conveniente para os compostos de trial- 
quila e de triarila: 


‚зз жже RR CRUEL DLL O ROL TOSCANO DELES CON LUCCA CORRO OA AS sa re Rosa na ras eco ara ее 


19 A Sekiguchi, С. Kabuto, e Н. Sakuri, Angew. Chem. Int. Ed. Engl. 28, 55 (1989) e L.R. Sita e |. Kinoshita, J. 
Am. Chem. Soc. 113, 1856 (1991). j 
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CH; 

Er THF N 
Ебі; + SMgCH; Br —> F ж 3MgCIBr 

H¿C / 

CH, 


notéculas де Е(СН,); e seus análogos são trigonais piramidais como esperado em 
cão do par solitário no átomo central. Os alquilarsanos, como trimetilarsano, são vo- 
is, malcheirosos e tóxicos. Os arilarsanos são mais estáveis ao ar e menos voláteis. 
Os aril e alquilarsanos, como trimetilarsano (6), são encontrados como ligantes 
nos complexos de metal d. À ordem de afinidade dessas bases de Lewis moles para um 
¿on de metal 4 segue geralmente a ordem PR, > ASR; > SbR, > ВІК,. Muitos comple- 
хох de alguil e de arilarsanos foram preparados, mas poucos complexos de estilbano 
são conhecidos. Um ligante útil. por exemplo, é o composto bidentado conhecido co- 
mo diars (36). Por causa de seu caráter doador mole, muitos complexos de aril e de al- 
auilursano das espécies moles de КІ), ТЕ(Т), Ра(1) e РП) foram preparados. Entre- 
tunto, Os critérios de dureza são aproximados, assim não ficaríamos surpresos de ver 
complexos de fosfina e de arsano de alguns metais em estados de oxidação mais ele- 
s. Por exemplo, o estado de oxidação do paládio +4 incomum é estabilizado pelos 
ligantes diars (37). 


ү 
ан 


q 
e RR 20% Es 
+ 
As | 
СНз үура/ СНз 
As | a As 
E њо | Ho E 
H¿C Н CH; 
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À síntese de diars fornece uma boa ilustração de algumas reações comuns na síntese 
compostos de organoarsênio. O material de partida é (CH,),Asl. Esse composto não 
convenientemente preparado pela reação de metátese entre Asl, e por carbânion de 
пага ou similar, porque aquela reação não é seletiva à substituição parcial no áto- 
mo de As quando o grupo orgánico é compacto. Realmente, o composto pode ser pre- 
parado pela ação direta de um haloalcano, СН, no alótropo metálico de arsénio: 


4As + 6CH,1 —>3(CH,)24sI + А5]; 
Na próxima etapa, a ação do sódio no (CH,),Asl é usada para produzir (СН,),А8Т: 

(CH,),AsI + 2Na —— Nal(CH;),As + Nal 
O nucleófilo poderoso resultante [(CH,),As] então é empregado para deslocar cloro 
de 1,2-diclorobenzeno: 

pe C ; Аз(СН,), 

e 
e + 2Na[(CH¿), As] — + 2Nacl 
5 


CI Аѕ(СН;), 
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38 Arsabenzeno 


Um outro composto interessante de А8(Ш), arsabenzeno (38), é um análogo da piridi- 

na. Ele não tem a habilidade doadora o da piridina, mas forma complexos x com me- 
. А 5 2 

tais do bloco 4 (39) análogos àqueles formados pelo benzeno.” 


А reação de metátese de um reagente de Grignard ou organolítio com ЕХ, é usada раға 
preparar compostos de trialguila e de triarila de arsênio, antimónio e bismuto. A ordem da 
afinidade dessas bases de Lewis mole para ит íon de metal d 6 como especificada. 


(b) Estado de oxidação +5 
Os trialquilarsanos atuam como nucleófilos para os haloalcanos para produzir sais de 
tetraalquilarsônio, que contém As(V): 


АЅ(СН,), + СН,Вг ——[Аз(СН,),]Вг 


Esse tipo de reação não pode ser usado para a preparação do íon de tetrafenilarsônio, 
[AsPh,]”, porque o trifenilarsano é um nucleófilo muito mais fraco do que o trimetilar- 
sano. Realmente, uma reação sintética adequada é: 


Ph F 


Рһ,Ав == О + PhMgBr — — As Br” + MgO 
m S ph 


Ph 


Essa reacáo pode parecer náo familiar, mas ela simplesmente é uma metátese em que 
o ánion Ph” substitui o íon O, formal ligado ao átomo de As, resultando em um com- 
posto no qual o arsénio retém seu estado de oxidação +5. A formação do composto al- 
tamente exergônico MgO também contribui para a energia de Gibbs dessa reação, de- 
terminando sua formação. ; 

Os cátions de tetrafenilarsônio, tetraalquilamônio, e tetrafenilfosfônio são usados 
em química orgânica sintética como cátions volumosos para estabilizar ânions volu- 
mosos. O íon tetrafenilarsônio também é um material de partida para a preparação de 
outros compostos organometálicos de As(V). Por exemplo, a ação de fenillítio no sal 
de tetrafenilarsônio produz pentafenilarsenio (35), um composto de As(V): 


[AsPh,]Br + LiPh ——>AsPh, + LiBr 


O pentafenilarsênio é trigonal bipiramidal, como esperado das considerações de 
КРЕСУ. Vimos (Seção 3.3) que uma estrutura piramidal quadrada frequentemente se 
encontra próxima à energia da estrutura trigonal bipiramidal, e o análogo de antimô- 
nio, SbPh,, é de fato piramidal quadrada. Uma reação similar sob condições cuidado- 
samente controladas produz o composto instável АЅ(СН,),. 

Compostos com substituintes mistos são comuns para o estado de oxidação +5, e 
já vimos um exemplo em OAsR,: similarmente, haletos como Sb,Ph,Cl, também são 
conhecidos. Moléculas do último composto têm uma estrutura com aresta comparti- 
lhada e coordenação octaédrica ao redor de cada átomo de Sb (40). 


Cátions de tetraalquilamónio, tetrafenilfosfónio e tetrafenilarsónio são usados na química 
inorgânica sintética como cátions volumosos para estabilizar ânions volumosos. O íon te- 
trafenilarsônio também é um material de partida para a preparação de outros compostos 
organometálicos de As(V). 
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% д.) Ashe, The Group 5 heterobenzenes. Acc. Chem. Res. 11, 153 (1978). O volume 39 de Advances іп 
Organometallic Chemistry (1996) é dedicado às ligações múltiplas entre os elementos do grupo principal. 
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Exemplo 15.6 Correlacionando números de oxidação e estabilidades 


Descreva a estabilidade de alquil-compostos dos elementos adjacentes ao germânio e 
arsénio com o número de oxidação do grupo e o número de oxidação do grupo -2, 


Resposta: O número de oxidação mais comum para o germânio em compostos de or- 
ganogermânio é +4, o número de oxidação do grupo. Só poucos compostos de organo- 
germânio(ID) são conhecidos. Ao contrário, compostos de As(V) como As(CH,), são 
instáveis em relação aos compostos de organoarsênio(III), como As(CH;),. Uma ma- 
neira de explicar essa tendência é que, indo para a direita ao longo de um período, os 
elementos tornam-se mais eletronegativos e progressivamente torna-se mais difícil es- 
tabilizar estados de oxidação elevados. Essa dificuldade particularmente é forte com 
um substituinte, como CH,, com uma eletronegatividade baixa, Essa tendência na es- 
tabilidade dos estados de oxidação segue as tendências para compostos inorgânicos 
simples de germânio e arsênio. 


ЛЛК ЛЛК ЛГ so RA URU con 000 е өле еее 


Teste seus conhecimentos 15.6 Compare as fórmulas dos compostos de 
hidrogênio mais estáveis de germânio e arsênio (Capítulo 8) com aqueles de 
seus compostos de metila. As diferenças podem ser explicadas em termos 
das eletronegatividades relativas de Ce H? 
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15.16 Compostos catenados com ligações múltiplas 


O tetrametildiarsano, (CH,),AsAs(CH,),, um composto catenado, foi um dos primei- 
ros compostos organometálicos preparados. Шы síntese conveniente é a reação de 
As(CH,),Br com zinco: 


CH, 
CH, 
2As(CH 3) ¿Br >. --> SA + ZnBr, 
HC / 
СН; 


Os arsanos cíclicos também são conhecidos, incluindo (PhAs),. А síntese de (PhAs), 
é acompanhada pela abstração de iodo de diiodeto de fenilarsênio: 


Ph 
ї 
Ph As Ph 
Sas” As 7 
6Phasl, + 12Hg — 6Hgala + | | 
5 5 


Рп 


Também há muitos outros compostos com ligação arsênio-arsênio. Entre eles há um 
que contém uma estrutura de escada de mão (41), que é obtida pela redução de CH,AsL, 
com Sb(C,H9);: 


NCH,AsL, + ЅЪ(С,Н,), — [AsCH,], + nSb(C,H9);L, 


Da mesma forma que para os disililetenos, descobriu-se que substituintes volumosos tor- 
nam possível prevenir a polimerização е a ciclização de grupos E—R. Essa estratégia 
conduz a sistemas ligados por dupla ligação de fórmula RE=ER, em que E pode ser P, 
As ou Sb, incluindo a série de compostos que contém as ligações PAs e P=Sb (42). 


41 
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С(Сн,); 


42 (ЕЕ) = (PAS) (PSb)(As,P) 


Os arsanos catenados e cíclicos com ligações arsênio-arsênio são conhecidos. Também há 
muitos outros compostos com ligação arsênio-arsênio e alguns compostos com ligações 
duplas de arsênio e antimônio. 


Leitura complementar 


Ch. Elschenbroich e A. Salzer, Organometallics. VCH. Weinheim e 
New York (1992). Esse livro conciso e bem ilustrado fornece uma in- 
trodução excelente à química de ambos os compostos do grupo prin- 
cipal e dos organometálicos do bloco d. 


G. Wilkinson, F.G.A Stone, е E.W. Abel (ed.), Comprehensive orga- 
nometallic chemistry. Pergamon, Oxford (1982). Os volumes 1 e 2 são 
dedicados aos blocos s e p. O Capítulo 1, Main group structure and 
bonding relationships (Vol. 1, р.1), de М.Е. O"Nell e K. Wade, forne- 
ce uma boa introdução, e os últimos capítulos fornecem uma aborda- 
gem ampla. Volumes 1 e 2 da segunda edição: Comprehensive orga- 


nometallic chemistry. E.W. Abel, F.G.A. Stone, G. Wilkinson e C.E. 


-Housecroft (ed.), Vols. 1 e 2, (1995). 


Exercícios 

15.1 Explique por que certos compostos se qualificam como organo- 
metálicos enquanto que outros não: (a) B(CH,),, (b) B(OCH,),, (с) 
Ма(СН,), (d) SiC1,(CHy), (e) М(СН,),, (f) acetato de sódio, (g) 
Na[B(C¿H,),]. 


15.2 Preferivelmente sem consultar o material de referência, construa 
a tabela periódica para os elementos do bloco s e p e os elementos do 
Grupo 12. Para cada grupo dê a fórmula de um composto de metila re- 
presentativo e indique (a) as posições dos compostos de metila igual a 
um sal, (b) as posições dos compostos de metila deficientes em elé- 
trons, com número exato de elétrons, e псо em elétrons, (с) as tendên- 


cias em Д.Н? no bloco p. 


15.3 Escreva as fórmulas para cada um dos seguintes compostos. 
Para compostos não-iônicos, dê nomes alternativos como derivados 
de seus compostos de hidrogênio se forem nomeados como compos- 
tos organometálicos do elemento, e vice-versa: (a) trimetilbismuto, 
(b) tetrafenilsilano, (с) brometo de tetrafenilarsônio, (d) tetrafenilbo- 
rato de potássio. 


15.4 Nomeie cada um dos compostos seguintes e classifique-os: (а) 
SiH(C,Hy)3, (b) ВСКС,Н,),, (с) ALLCL(C¿Hs),, (а) LiXCHD, (е) 
RbCH,. 


B.J. Aylett, Organometallic compounds. Chapman et Hall, London 
(1979). Compostos organometálicos do Grupo 14ЛУ e do Grupo 


-15/V. 


J.J. Eisch (ed.), Organometallic syntheses, Vols. 1-4. Academic Press, 
New York (1965-88). Essa série fornece uma ampla descrigáo de mé- 
todos e procedimentos detalhados para a síntese de compostos orga- 
nometálicos importantes do bloco р. 


J.L. Atwood. J.E. Davies, D.D. MacNicol, e Е Vôgtle (ed.), Compre- 
hensive supramolecular chemistry, Vols. 1-11. Pergamon Press, Ox- 
ford (1996). 


15.5 Esboce as estruturas de: (a) metillítio, (b) metilboro, (с) hexa- 
metildialumínio, (d) tetrametilsilano, (e) trimetilarsano e (f) tetrafeni- 
larsonio. 


15.6 Descreva a tendência para a associação através de pontes de me- 
tila para os trimetil-compostos de boro, alumínio, gálio e índio. Dê 
uma explicação plausível para a diferença entre boro e alumínio. 


15.7 Рага cada um dos seguintes compostos, indique aqueles que po- 
dem servir como (1) um reagente nucleofílico de carbânio bom, (2) um 
ácido de Lewis moderado, (3) uma base de Lewis moderada no átomo 
central, (4) um agente redutor forte. (Um composto pode ter mais do 
que uma dessas propriedades.) (a) Li(CH;), (b) Zn(CH;),, (с) 
(CH)MEgBr, (а) В(СН,),, (e) AL(CH;),. (1) Si(CH,),, (=) Аѕ(СН,),. 


15.8 Para um composto apropriado do Exercício 15.7, dê as equa- 
ções químicas balanceadas para: (a) as reações de um dos reagentes 
de carbânio com AsCl, e SiPh,Cl,, (Б) a reação de um ácido de Le- 
wis com NH,, (c) a reação de uma base de Lewis com o ácido de Le- 
wis [HgCH,][BF,). 


15.9 Dé exemplos de síntese de compostos organometálicos para os 
seguintes tipos de reação e descreva os fatores que favorecem a reação 


em cada caso: (a) reação de um metal com um haleto orgânico, (b) 
transmetalação, (c) substituição dupla. 


15.10 Determine qual composto em cada par pode ser o agente redu- 
tor mais forte e explique a base física para sua resposta: (a) Na[C,5H,] 
e Мас Ho). (b) NalC Hs] e Ма С.Н; (onde CH, é naftaleno е 
CH, é antraceno). 


15.11 Determine o tipo de reação provável, escreva a equação quí- 
mica balanceada (ou NR para nenhuma reação), е explique as siste- 
máticas do tipo de reação que lhe permite decidir se uma reação é pro- 
vável ou não. 


(a) Cálcio com dimetilmercúrio. 

(b) Mercúrio com dietilzinco. 

(с) Metillítio com trifenilclorosilano em éter. 

(d) Tetrametilsilano com cloreto de zinco em éter. 


(e) Trimetilsilano com eteno em uma solução de ácido cloro pla- 
tínico em 2-propanol. 


15.12 Dé as equações químicas balanceadas que ilustram: (a) a sín- 
tese direta de SICI(CH,).: (Б) redistribuição de SiCL,(CH,),. 


15.13 Usando silício е um clorometano como materiais de partida pri- 
mários, dé as equações e as condições para a síntese de um poli(dime- 
tilsiloxano). 


15.14 Desconsiderando os compostos organometálicos simples com 
ligações metal-metal, descreva as tendências nos estados de oxidação 
para os compostos organometálicos dos Grupos 13/Ш ао 15/V. 


Problemas 


15.1 O preço por mol de trimetilalumínio é uma ordem de grandeza 
maior do que a do trietilalumínio. Descreva os métodos de sínteses dis- 
poníveis para esses dois compostos е racionalize a diferença de preço. 


15.2 Corrija quaisquer erros e explique a natureza dos erros nas se- 
guintes afirmações. (а) Os metil-compostos de lítio, zinco e germánio 
são associados através de ligações M—C—M porque cada um deles 
contém menos grupos metilas do que orbitais de valência no metal. (b) 
As reações de substituição de compostos organometálicos de silício 
como cloroetilmetilfenilsilano ocorre geralmente por um mecanismo 
associativo com perda completa de estereoquímica. (c) A tendência 
para a reação radicalar pelos compostos ER, aumenta quando desce- 
mos o grupo de E == Si a Pb, que se correlaciona com o decréscimo 
das entalpias da ligação Е--С. 


15.3 О composto (C¿H.),Pb-—Pb(C¿H,), sobrevive até cerca de 
300 °С. Escreva reações para esse composto com (a) sódio em amônia 
líquida, (b) HBr e (с) [Pt(PPh,),] (esse composto perde até dois ligan- 
tes trifenilfosfina). Dê sua explicação para cada um dos casos. 


, 


15.4 Baseado nas tendências gerais em níveis atômicos de energia, 
explique a ordem provável da separação л-л* em R,Si=SiR, e 
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15.15 
mente as tendências periódicas em (a) entalpias de ligação metal-car- 
bono, (b) acidez de Lewis, (c) basicidade de Lewis para os Grupos 1, 
2,12, 13ЛП e 14ЛУ. 


Para os compostos organometálicos simples, descreva breve- 


15.16 Resuma a tendência em cada processo listado a seguir, forne- 
cendo seu raciocínio: 
(a) А facilidade relativa de protólise de Si(CH,), e Pb(CH), a 
300°C. 
(b) A acidez de Lewis relativa de Li (CH;),, В(СН,),, SI(CH,); 
e S(CH,)Cl,. 
(с) А basicidade de Lewis relativa de Si(CH,), e АЅ(СН,),. 
(d) A tendência de Li(CH,), e de Hg(CH,), para deslocar haleto 
de GeCl,. 


15.17 Levando em consideração a sensibilidade ao oxigênio e à 
umidade e a volatilidade do composto, indique as técnicas gerais 
(linha de vácuo, atmosfera inerte, vidraria de Schlenk ou frascos 
abertos) que são mais apropriados para manusear os seguintes com- 
postos organometálicos: (a) Li(CH,), em éter. (Б) trimetilboro, (с) 
triisobutilalumínio. (d) AsPh, (sólido), (e) (СН,),5105(СН,); (lí- 
quido). 


15.18 О composto cíclico “saturado” Si¿(CH,),,. que tem uma banda 
de absorção no UV próximo, pode ser reduzido pelo sódio para produ- 
zir um ánion radical cíclico [Si(CH,),,]”. Que tipos de orbitais mole- 
culares estáo envolvidos nesses processos? 


15.19 Dé equações e condições para a síntese de R$Si=SIR, a partir 
de К,51СІ, e indique o tipo de grupo R que é necessário para produzir 
um produto estável. б 


R,Ge=GeR,. Dê exemplos específicos de como essa ordem de ener- 
gia pode ser refletida nas reações de digermeno em comparação com 
disiletenos. 


15.5 Embora os compostos de tetraalquilestanho não são ácidos de 
Lewis, os haloalquilestananos são ácidos de Lewis. C. Yoder e colabo- 
radores determinaram os parâmetros termodinâmicos da reação do óxi- 
do de trifenilfosfina com uma série de halotrialquilestananos (Organo- 
metallics 5, 118 (1986)). Resuma as tendências nas entalpias da forma- 
ção dos complexos e discuta explicações razoáveis dessas tendências. 


15.6 А síntese do primeiro germaeteno estável foi informada por С. 
Couret, 7. Escudie, 7. Satge e М. Lazrag. J. Am. Chem. Soc. 109,4411 
(1987). Resuma as reações envolvidas nessa síntese e descubra por 
que cada reação é favorável. Descreva a interação de bases de Lewis 
com esse germaeteno e proponha razões para a interação do germae- 
teno com uma base de Lewis e a falta de interação similar para um al- 


ceno simples. 


15.7 Dado Ge(CH,),Cl, H.C=CKH(C¿H,). e outros reagentes de sua 
escolha, e baseado em analogias com as propriedades químicas de si- 
lício, dé equacóes químicas balanceadas e condições para a síntese de 
(CH,),GeCH.CH,CH,(C¿H.). 
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Muito da química organometálica básica dos metais do bloco p 
foi entendida no início do século 20, mas a dos blocos d e f foi 
desenvolvida muito mais recentemente. Desde os meados dos 
anos 1950, o campo cresceu em uma área próspera que se esten- 
de sobre os novos tipos de reações, estruturas incomuns e apli- 
cações práticas em síntese orgánica e catálise industrial. Inicia- 
mos considerando as estruturas, as ligações e as reações das 
carbonilas metálicas, que compõem o fundamento da química 
organometálica do bloco d. Então consideramos os ligantes hi- 
drocarbonetos e sua variedade de estruturas, modos de ligação 
e reações. Finalmente, lidamos com as estruturas e reações dos 
agregados metálicos, que foi uma das áreas mais recentes do as- 

sunto a se desenvolver. O Capítulo 17 trata da história posterior, 


descrevendo como os compostos organometálicos do bloco d são 
usados em catálise. 


Poucos compostos organometálicos do bloco а foram sintetizados ` 
e parcialmente caracterizados по século 19. O primeiro deles (1), 
um complexo de eteno de platina (ID), foi preparado por W. С. 
Zeise em 1827. A primeira carbonila de metal, [Pt(C1),(CO)],, foi 
preparada por Р. Schiitzenberger em 1868. А próxima descoberta 
principal foi a tetracarbonilníquel (2), que foi sintetizada por Lud- 
wig Mond, Carl Langer e Friedrich Quinke em 1890. Iniciando 
em 1930, Walter Hieber em Munich sintetizou uma variedade . 
ampla de agregados de carbonila de metal, inuitos dos quais são 
aniônicos, incluindo [Fe,(CO), АШ (3). Desse trabalho foi esclare- 
cido que a química das carbonilas metálicas é um campo muito ri- 
co. Entretanto, como as estruturas desses e de outros compostos 
organometálicos do bloco d e f são difíceis ou impossíveis de de- 
duzir somente por meios químicos; avanços fundamentais tinham 
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que esperar o desenvolvimento da difração de raios X para dados estruturais precisos 
nas amostras sólidas e de espectroscopia de IV e de RMN para informações estruturais 
em solução. A descoberta do composto organometálico ferroceno notavelmente estável, 
Fe(C,H.),. ocorreu a tempo (em 1951) quando essas técnicas tornaram-se em grande 
parte disponíveis. A estrutura “sanduíche” do ferroceno (4) foi logo deduzida correta- 
mente de seu espectro de IV e então determinada em detalhes pela cristalografia de 
raios Х. 

A estabilidade, a estrutura e a ligação do ferroceno desafiou a descrição clássica 
de Lewis e deste modo capturou a imaginação dos químicos. Esse quebra-cabeça ge- 
ram uma sucessão de síntese, caracterização e teoria que conduziu a um desenvolvi- 
mento rápido da química organometálica do bloco d. Dois pesquisadores altamente 
produtivos na fase inicial desse assunto, Emst-Otto Fischer em Munich e Geoffrey 
Wilkinson em Londres, foram premiados com o Prêmio Nobel em 1973 pelas suas 
contribuicóes.' Similarmente, a química organometálica do bloco f mostrou, logo após 
a descoberta no final de 1970, que o ligante pentametilciclopentadienila, C¿Me,, for- 
ma compostos estáveis do bloco f(5). 

Como no Capítulo 15, aderimos à convenção de que um composto organometáli- 
co contém no mínimo uma ligação metal-carbono (M—C). Então, compostos (1) a (5) 
claramente qualificam-se como organometálico, enquanto que um complexo como 
[Co(en) É, que contém carbono mas não possui ligações М--С, não. Ciano comple- 
xos, como íons de hexacianoferrato(Il), não possuem ligações М—С, mas, como suas 
propriedades são mais semelhantes àquelas dos complexos convencionais de Werner, 
geralmente não são considerados organometálicos. А justificativa para essa distinção 
um pouco arbitrária é que muitas carbonilas metálicas são significativamente diferen- 
tes dos complexos de Werner química e fisicamente. 

De acordo com a convenção recomendada, mantivemos a mesma nomenclatura 
usada para os complexos de Werner (Seção 7.2). Os ligantes estão listados em ordem 
alfabética seguidos pelo nome do metal, todos escritos com uma palavra. Após o no- 
me do metal, pode seguir seu número de oxidação entre parênteses. A nomenclatura 
empregada nas publicações científicas, entretanto, nem sempre obedece a essas regras, 
mas é comum encontrar o nome do metal na metade do nome do composto e o núme- 
ro de oxidação, omitido. Por exemplo, (6) é algumas vezes referido como benzenomo- 
libdeniorricarbonil, e não o nome preferido benzeno(tricarbonil)molibdénio(0). Todos 
os ligantes que são radicais quando neutros têm o sufixo -ila, como em metila, ciclo- 


pentadienila e alila. 
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As explicações pessoais de Wilkinson capturam todo o contentamento dessas descobertas: J. Organome- 
іг! Chem. 100, 273 (1975) 
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À recomendação da IUPAC para fórmulas é escrevê-las na mesma forma que pa- 
га os complexos de Werner: metal primeiro, seguido formalmente pelos ligantes anió- 
nicos, listados em ordem alfabética. Os ligantes neutros são listados em ordem alfabé- 
tica baseada em seu símbolo químico. Seguiremos essas convenções a menos que uma 
ordem diferente de ligantes ajude a esclarecer um ponto particular. 

Um ponto de notação complementar é que ligantes orgânicos possuem uma espé- 
cie especial de versatilidade: um ligante simples pode se ligar a um átomo central 
usando vários desses átomos simultaneamente (ferroceno é um exemplo). Como men- 
cionado na Seção 15.1, a hapticidade, n, de um ligante é o número de seus átomos que 
estão dentro da distância de ligação do átomo metálico. A definição é independente de 
um modelo de ligação própria. Por exemplo, um grupo CH, preso por uma ligação 
simples М--С é monohapto, 111. O ligante eteno é dihapto, 117, se seus dois átomos С 
estiverem dentro da distância de ligação do metal (1). A ligação de um C,H, a um áto- 
mo de Fe em ferroceno (4) é pentahapto, n’. O ligante C¿H,, que é tão comum que é 
representado pelo símbolo Cp, também pode ser monohapto (7) e trihapto (8). 
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Ligação 


Na química organometálica, como na maioria das áreas da química, os conceitos de 
camada eletrônica fechada e do estado de oxidação (em menor extensão ) ajuda a ra- 


-cionalizar as estruturas e as reações dos compostos. 


16.1 Contagem de elétrons de valência 


Em 1920, o químico Britânico N.V. Sidgwick reconheceu que o átomo metálico em 
uma carbonila de metálica simples, como Ni(CO),, tem a mesma contagem de elétrons 
de valência (18) que os gases nobres na final do período para o qual o metal pertence. 
Sidgwick inventou o termo “regra do gás inerte” para essa indicação de estabilidade, 
mas agora normalmente é referido como regra dos 18 elétrons. Deve ser observado, 
entretanto, que a regra dos 18 elétrons não é uniformemente obedecida para compos- 
tos organometálicos do bloco d como a regra do octeto é obedecida para compostos 
dos elementos do Período 2. Veremos, entretanto, que as exceções à regra normalmen- 
te podem ser racionalizadas. 

Quando os elétrons são contados, cada átomo metálico e o ligante é tratado como 
neutro. Se o complexo está carregado, simplesmente adicionamos ou subtraímos o nú- 
mero, apropriado de elétrons ao total. Devemos incluir na contagem todos os elétrons 
de valência do átomo metálico e todos os elétrons doados pelos ligantes. Por exemplo, 
Fe(CO), adquire 18 elétrons a partir dos oito elétrons de valência no átomo de Fe e dos 
10 elétrons de valência doados pelos cinco ligantes CO. A Tabela 16.1 lista o número 
máximo de elétrons disponíveis para doação a um metal por vários ligantes comuns. 


A regra dos 18 elétrons reconhece a estabilidade especial das configurações eletrônicas 
correspondentes ao átomo de gás nobre no final do período ao qual o metal pertence. 
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Tabela 16.1 Alguns ligantes orgânicos 


Elétrons disponíveis Hapticidade Ligante Estrutura metal-ligante | 
1 п! Metila, alquila м-он | 
.CH,, -CH;R й | 
2 т! Alquilideno R | 
(carbeno) / { 
М =C | 
` | 
2 R } 
2 т Alceno | 
H,C=CH, S A o 
“7 ы. 
. M, - 
3 n? л-АНа | | 
CH; с 
| ` зб FE E | 
3 n' Alquilidino | M | | 
(carbino) 4. 
CR == 6 R 
4 =. ME 1,3-butadieno / / 
сің, | | 
М Б 
4 UN Ciclobutadieno А 
6 
5 nº Ciclopentadienila M 
(3) nº С.н; (Ср) 
(1) n | 
6 _ т Benzeno > М 
М 
6 n Cicloheptatrienila 
(tropilio) 
CH, | 
M 
6 т Cicloheptatrieno 
C,H, 
M 
8 nº Ciclooctatetraenila 
(6) пе СН, (cot) 
(4) nó | 
E M 
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(a) A regra dos 18 elétrons e as fórmulas das carbonilas metálicas 


А regra dos 18 elétrons ajuda a sistematizar as fórmulas das carbonilas metálicas, Co- 
mo mostrado na Tabela 16.2, as carbonilas dos elementos do Período 4 dos Grupos 6 
ao 10 têm alternativamente um e dois átomos metálicos e um número decrescente de 
ligantes CO. As carbonilas binucleares são formadas pelos elementos dos grupos ím- 
pares, que têm um número ímpar de elétrons de valência e, desse modo, dimerizam, 
formando ligações metal-metal (М--М). O decréscimo no número de ligantes CO da 
esquerda para direita ao longo de um período equipara a necessidade de poucos ligan- 
tes para alcançar 18 elétrons de valência. 

Os mesmos princípios são aplicados quando outros ligantes moles ocupam a esfe- 
ra de coordenação do metal. Dois exemplos são benzeno(tricarbonil)molibdénio(0) (6) 
e bis(ciclopentadienil)(tetracarbonil)diferro(0) (9), e ambos obedecem à regra dos 18 
elétrons. À regra dos 18 elétrons pode ser estendida às carbonilas simples polinuclea- 
res adicionando-se um elétron à contagem dos elétrons da camada de valência de um 
átomo específico no agregado para cada ligação М--М àquele átomo metálico. Entre- 
tanto, veremos posteriormente que a regra dos 18 elétrons não se aplica a M, e a agre- 
gados maiores; nem se aplica a alguns agregados menores que М.((Ее(СО), 7, por 
exemplo). 


As carbonilas dos elementos do Período 4 dos Grupos 6 ao 10 têm, alternadamente, um e 
dois átomos metálicos e um número decrescente de ligantes CO. 


Tabela 16.2 Fórmulas e contagem de elétron para algumas carbonilas do Período 4 


Grupo Fórmula Elétrons de valência Estrutura 
6 ССО), Cr 6 9 
Era 12 С “0 
6(СО) 15 | 
OC — Cr — CO 
E 
0 0 
7 Mn(CO) o Mn > 7 C оС о 
5(СО) 10 | Ж | Ж 
MM E OC — Мп —— Mn — CO 
18 Я | o” | 
o co с 
о О 
0 
8 Fe(CO), Fe 8 ос | 
5(С0) 19 Ов-о 
ос” | 
С 
о 
o. 6 o 
с 
9 Сос), Со 9 VI >. 
4(CO) 8 Co — co” 
1 с Куу У 
M—M 18 0 c^ С 
0 Со 0 
о 
с 
10. Ni(CO), Ni 10 | 
3 CLS 
СО) 18 0 1 0 
С 
0 


9 Fe,(CO), (СН), 
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10 trans [NCI(CO)(PPh 5),] 


(b) Complexos de 16 elétrons 

Compostos organometálicos com 16 elétrons de valência são comuns no lado direito 
do bloco а. particularmente nos Grupos 9 e 10 (Tabela 16.3). Exemplos de tais com- 
plexos (que geralmente são quadrado-planares) incluem [IrCI(CO)(PPh)),] (10) e o 
ânion do sal de Zeise, [PtCl (C.H )] (1). Complexos quadrado-planares de 16 elétrons 
particularmente são comuns para os metais а dos elementos mais pesados nos Grupos 
де 10, especialmente para Rh(D, Ir(D, Ра(П) e РКІ). Deve ser lembrado da Seção 7.5 
que a energia de estabilização de campo ligante de complexos d favorece uma confi- 


~ guracáo quadrado-planar de spin baixo quando А é grande, como é típico dos átomos 


e dos fons de metal d dos Períodos 5 e 6. O orbital d 2_,2 então está vazio e 4, que é du- 
plamente ocupado, está estabilizado. 


Пісов com 16 elétrons de valência são comuns no lado direito do 


Compostos organome 


bloco d. particularmen:e nos Grupos 9 e 10. 


Tabela 16.3 Uso da regra cs 16/18 elétrons para os compostos organometálicos do bloco d 


Normalmente Normalmente 16 ou 18 
menos do que 18 18 elétrons elétrons 
Sc Ti V í Cr Mn Fe Co Ni 
Y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd 
La Hf Ta W Re Os Ir Pt 


Pesssvovovesseoresseuvevoosssoesaveseseseeosasaosovassasonsosssessesersensosoeverocsosssestessscosesosesosvosoesse 


Exemplo 16.1 Contando os elétrons de valência em um átomo 
metálico 

(a) ШВг.(СН,(СОУРРВ e (b) [Cr(m-CHX (пе-С,Н,)] obedecem à regra de 18 
elétrons? 


Resposta: (a) Um átomo de Ir (Grupo 9) possui nove elétrons de valência; os dois áto- 
mos de Br e o radical CH. são doadores de um elétron; CO e PPh, são doadores de dois 
elétrons. Então, o número de elétrons de valência no átomo metálico é9 +3x 1 +2x 
2 = 16, em concordância com a ocorrência comum dos complexos de 16 ou 18 elétrons 
dos metais do Grupo 9. (®› Um átomo de Cr (Grupo 6) possui seis elétrons de valên- 
cia, o ligante ТСН; dos cinco elétrons, e o ligante тсң, doa seis; assim о núme- 
ro de elétrons de valência do metal é 6 + 5 + 6 = 17. Esse complexo não obedece à re- 
gra dos 18 elétrons e não é estável. Um composto de 18 elétrons relacionado mas está- 


vel é [Сг(т| “саны . 


AAA AA 


(c) Exceções à regra dos 16/18 elétrons 


Exceções à regra dos 16/18 elétrons são comuns no lado esquerdo do bloco d.* Aqui fa- 
tores estéricos e eletrônicos estão em competição, e não é possível aglomerar ligantes su- 
ficientes ao redor do metal para satisfazer a regra ou permitir a dimerizagáo. Por exem- 
plo, а carbonila mais simples no Grupo 5, que é [V(CO),], é um complexo de 17 elé- 
trons. Outros exemplos incluem [W(CH,)¿], que tem 12 elétrons, e [Crt 
CpxCO),(PPh,)]. com 17 elétrons. O último composto fornece um bom exemplo da fun- 
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2 Para uma série de artigos ccs compostos organometálicos de 17 e 19 elétrons, ver W.C. Trogler (ed.), Or- 
ganometallic radical processes. E ssvier, Amsterdam (1990); e D.R. Tyler, 19-Electron organometallic adducts. 
Acc. Chem. Res. 24, 325 (1991). 
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ção do aglomeramento estérico. Quando o ligante compacto CO está presente no lugar 
do trifenilfosfina volumoso, um composto dimérico com uma ligação Cr—Cr longa mas 
definida é observada no estado sólido е em solução. A formação da ligação Cr-—Cr em 
[Crm -CpXCO),], aumenta a contagem de elétron sobre cada metal para 18. 

Desvios da regra de 16/18 são comuns em complexos neutros de bis(ciclopentadie- 
nila), que são conhecidos para a maioria dos metais do bloco d. Uma vez que dois ligan- 
tes n -ciclopentadienila juntamente contribuem com 10 elétrons de valência, a regra dos 
18 elétrons pode ser satisfeita somente para compostos neutros dos metais do Grupo 8. 
Complexos dessa espécie que obedecem regra de 18 elétrons (à como o próprio ferro- 
ceno) são os mais estáveis. Sua estabilidade é sugerida por seus comprimentos de liga- 
ção e suas reações redox. Por exemplo. o complexo de 19 elétrons [Co(n”-Cp),] é pron- 
tamente oxidado ao cátion de 18 elétrons [Со(-Ср),Г. 


Exceções à regra de 16/18 elétrons são comuns no lado esquerdo do bloco d. 


16.2 Números de oxidação e cargas formais do ligante 


Os números de oxidação são de menor importância na química organometálica dos 
metais do bloco d em muitas outras áreas da química inorgânica. Entretanto, os núme- 
ros de oxidação ajudam a sistematizar reações como a adição oxidativa (Seção 8.3). 
Eles também exibem analogias entre as propriedades químicas dos complexos organo- 
metálicos e os complexos de Werner. Por exemplo, U(IV), Fe(II) e Ее(Ш) são conhe- 
cidos para ambos os tipos de complexos. А diferença principal entre complexos orga- 
nometálicos e os complexos de Werner com ligantes duros é que os ligantes orgánicos 
moles no primeiro ajudam a estabilizar elementos em estados baixos de oxidação. Em 
complexos organometálicos, como em haletos e em óxidos, há uma habilidade decres- 
cente para o metal atingir estados de oxidação elevados indo do Grupo 6 para a direi- 
ta do bloco d. 

As regras para calcular o número de oxidação de um elemento em um complexo 
organometálico são as mesmas usadas para os compostos convencionais. Ligantes co- 
mo Н, -CH, e -C,H, formalmente retiram um elétron do átomo metálico, e сопѕедйеп- 
temente são atribuídos número de oxidação —1. Ao ligante CO formalmente é atribuí- 
do um número de oxidação de 0, da mesma forma que para os ligantes fosfinas substi- 
tuídos, сото PMe,. Então, o ferroceno pode ser considerado um composto de Fe(II) е 
o íon ferrocênio, [Fe(n? -Ср),Г, um composto de Fe(II). Segue que о nome formal de 
ferroceno é bis(m]-ciclopentadienil)ferroil). O número de oxidação do átomo metáli- 
co é freqiientemente omitido quando isso não gera ambigiiidade. Quando planar, con- 
sidera-se que o ligante nº-ciclooctatetrasno extraia dois elétrons e torne-se (formal- 
mente) o ligante dinegativo aromático С.Н”. Com dois ligantes dinegativos em ura- 
noceno ГО@т°-С,Н,),], ao átomo de U deve ser atribuído um número de oxidação +4, 
e o nome formal de uranoceno é bis(n -ciclooctatetraenilurânio(IV). 

Além do estado de oxidação elevado do urânio em uranoceno, alguns outros 
exemplos de compostos com metais em estado elevado de oxidação são o complexo 
instável ГУ (СН Уы, que contém W(VI formal. Um outro exemplo é Ке(УП) em 
[Re(O),(1'-Cp)] (1D. 
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Exemplo 16. 2 Atribuindo estados de oxidação | Р 
Determine os estados de oxidação do irídio e do cloro em ШС(СОУРРҺ,),1. 


Resposta: Os ligantes CO е PPh, são doadores neutros de dois elétrons e, então, não 
influenciam no estado de oxidação do irídio. Um átomo de Cl é um ligante de um elé- 
tron, е em combinação com metais é atribuído ao número de oxidação –1. Сото o 
complexo como um todo é eletricamente neutro (implicando que a soma dos números 
de oxidação é zero), о estado de oxidação do átomo de Ir é +1. 
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Teste seus conhecimentos 16.2 Atribua o estado de oxidação do cobalto 
em [Co(n* “Cs Ho) (CO). 
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Como observado na Seção 16.1, а contagem do elétron de valência no metal em um 
composto organometálico pode ser determinada sem se atribuir números de oxidação, 
Desse modo, é sensato ignorar o número de oxidação ao se contar o número de elé- 
trons da camada de valência de um átomo metálico em um composto organometálico. 
Para estabelecer a contagem de elétron. é necessário considerar somente o número de 
elétrons no átomo metálico neutro. os elétrons doados pelos ligantes neutros, e a car- 
ga total do composto. 


Em complexos organometálicos, há uma habilidade decrescente para o metal alcançar nú- 
meros de oxidação elevados indo do Grupo 6 раға a direita do bloco а. 


Complexos carbonílicos do bloco d : 


Complexos carbonílicos homolépticos contêm somente uma espécie de ligante e po- 
dem ser preparados para a maioria dos metais d, mas os de paládio e de platina são tão 
instáveis que existem somente a temperaturas baixas. Nenhuma carbonila simples de 
metal neutro é conhecida para cobre. prata e ouro ou para os membros do Grupo 3º As 
carbonilas metálicas são precursores sintéticos úteis para outros compostos organome- 
tálicos e são usados em síntese orgânica e como catalisador industrial. 


16.3 Monóxido de carbono como ligante 


O monóxido de carbono é o ligante receptor x mais comum na química organometáli- 
ca. Seu modo de ligação aos átomos metálicos se dá através do átomo de С. 


(a) Os orbitais moleculares do CO 


O esquema de orbital molecular para CO (Figura 16.1) mostra que o HOMO possui 
uma simetria С e essencialmente é um lóbulo que se projeta longe do átomo de С. Os. 
próprios orbitais foram descritos na Figura 3.23. Quando CO atua como ligante, esse 
orbital с serve como doador muito fraco a um átomo metálico, e forma uma ligação б 
com o átomo metálico central (12). Os LUMOs do CO são orbitais л*. Esses dois orbi- 
tais apresentam uma função crucial porque podem se sobrepor com os orbitais d do me- 
tal que têm simetria local x (como os orbitais г, em um complexo O, (13)). A interação 


Figura 16.1 Diagrama de níveis de energia 
do orbital molecular para CO. Os orbitais 
preenchidos Зе e o vazio 2x são importantes 
na formação de complexos metálicos. 
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? Ocátion carbonil de prata [(OCAgCO] é descrito por P.K. Hurlburt, J.J. Rack, S.F. Dec, О.Р. Anderson, e 
S.H. Strauss, Inorg. Chem. 32, 373 (1993). 
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n conduz à deslocalização de elétrons dos orbitais 4 preenchidos no átomo metálico nos 
orbitais 7% vazios nos ligantes CO, assim o ligante também atua com receptor т. 

Tendências nos comprimentos das ligações CO e frequências de estiramento ob- 
tidas do espectro de IV estão em concordância geral com o modelo de ligação há pou- 
co descrito. Então, fortes ligantes doadores с unidos a uma carbonila metálica e uma 
carga formal negativa no ânion de carbonila metálica resultam em comprimentos de 
ligação CO levemente maiores е fregiiências de estiramento de CO significativamen- 
te menores (Tabela 16.4). Esse comportamento está consistente com o modelo de li- 
gação porque um aumento na densidade de elétron no átomo metálico está deslocali- 
zado sobre os ligantes CO, povoando о orbital z* da carbonila (13), e enfraquecendo 
a ligação CO. 

O monóxido de carbono é versátil como ligante porque pode unir-se por ponte 
com dois (14) ou três (15) átomos metálicos. Embora a descrição da ligação seja ago- 
ra mais complicada, os conceitos de ligantes doadores с e receptores л permanecem 
úteis. Geralmente, as frequências de estiramento do CO segue а ordem МСО > M,CO 
>M,CO (Figura 16.2), que sugere um aumento na ocupação do orbital л“ à medida 
que a molécula CO se liga a mais átomos metálicos. 


O orbital с de CO serve como doador muito fraco, enquanto que os orbitais nº atuam co- 
mo receptores. 
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‚ Figura 16.2 Intervalos aproximados para o número-de onda do estiramento de CO em carboni- 


las metálicas neutras. Observe que os números de onda elevados (e consequentemente frequên- 
cias elevadas) estão à esquerda, de acordo com a maneira na qual os espectrômetros de infra- 
vermelho em geral representam graficamente o espectro. 


(b) Ligantes receptores л relacionados 


Muitos outros ligantes receptores л são encontrados em complexos organometálicos, 
mas nem todos eles contêm carbono. Alguns deles (de maior importância, aqueles isoe- 
letrônicos com CO) podem ser arranjados em ordem crescente da força receptora л: 


C=N < N==N < C==NR < С==0 < С==5 < N==0* 


As frequências de estiramento da carbonila são geralmente usadas para determinar a 
ordem das forças dos receptores x para os outros ligantes presentes em um complexo. 
А base da abordagem é que a fregiiência de estiramento CO decresce quando serve со- 
mo receptor л. Entretanto, como outros receptores л no mesmo complexo competem 
para os elétrons d do metal, eles causam um aumento na fregiiência CO (Figura 16.3). 
Esse comportamento é oposto àquele observado com ligantes doadores, que causam 
um decréscimo na frequência de estiramento do CO à medida que fornecem elétrons 
ao metal e, indiretamente, aos orbitais л* do CO. А 


Tabela 16.4 А influência da coordenação 
e da carga nos números de orda do 
estiramento CO 


Composto v/ em” 
СО(о) 2143 
ІМа(СО) 7 2090 
ССО), 2000 
[VCO] 1860 
(СО) 1750 


Fonte: K. Nakamoto, Infrared and Raman spectra 
of inorganic and coordination compounds. Wiley, 
New York (1997); os dados para [Ti(CO),]” são de 
S.R. Frerichs, В.К. Stein e J.E. Ellis, J. Am. Chem. 
Soc:109, 5552 (1987). É 
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Figura 16.3 A influência da ligação metal- 
ligante z nas ligações CO nas carbonilas 
metálicas. (a) Centro metálica pobre em elé- 
trons que possui orbitais d diminuídos em 
energia por causa da carga positiva no áto- 
mo do metal ou figantes л competindo. Nes- 
se caso, o comprimento da ligação CO é re- 
duzido e a frequência de estiramento de CO 
é aumentada. (b) Um centro rico em elétron, 
que ocorre com ligantes doadores с fortes 
ou carga negativa. Agora o orbital antiligante 
л do CO é mais altamente povoado, assim a 
ligação CO é enfraquecida. Corno resultado, 
a ligação CO se alonga e a frequência do 
estiramento CO decresce. 
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Os ligantes nos extremos da série receptora т, СМ” e NO”, diferem significante- 
mente do CO е nem sempre são análogos bons. Por exemplo, о CN”, que é rico em elé- 
trons, é um bom doador бе um receptor x fraco e, assim, forma muitos complexos de 
clássicos Werner com átomos metálicos em estados de oxidação elevados. No outro 
extremo, NO” é um retirador muito forte de elétrons. Ele forma M—NO ligado linear- 
mente nos complexos em que se considera que seja МО” (16), mas, quando NO toma 
um elétron adicional para formar NO”, a união M—NO é angular (17). Por exemplo, 
em [IrCI(COXNO)(PPh;),]”. o ángulo IrNO é de 124”. Os outros ligantes na série (N, 
ao CS) geralmente são encontrados com metais que têm números baixos de oxidação 
e seus compostos se assemelham uns aos outros. 

Uma outra perspectiva útil é obtida considerando-se NO coordenado linearmente 
como ligante neutro de três elétrons. Então, dois ligantes NO podem substituir três li- 
gantes CO e preservar a mesma contagem de 18 elétrons no metal. O nitrosil compos- 


К to tetraédrico [Cr(NO),], por exemplo, tem a mesma contagem de elétron que o carbo- 
М» М % nil composto octaédrico [Cr(CO),]. 
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Dois outros ligantes receptores л importantes são SO, e PF,. O primeiro pode ser- | 
vir como ligante receptor л razoavelmente forte. Igual ао NO, liga-se de várias manei- | 


ras, dependendo do número de elétrons disponíveis. Um caso comum é o fragmento 
M-—SO, coplanar, em que a ligação é a doação O de um par de elétron do átomo de S 
ao átomo metálico em conjunção com a retrodoação т do metal ao SO, (18). Em um 
outro extremo, o plano do SO, está inclinado em relação à ligação М—5 (19). Esse ti- 
po de ligação geralmente é explicado em termos da doação с ao ligante SO, de um раг 
solitário de um centro metálico rico em elétrons. No último caso, SO, atua como áci- 
do de Lewis simples em sua interação com o metal. 

Como julgado através dos dados espectroscópicos, o caráter receptor л de PF, é 
comparável ao do CO. Essa similaridade originalmente foi explicada em termos dos 
orbitais P3d vazios atuando como receptores de elétron. Cálculos de orbital molecular 
no PF,, entretanto, indicam que os orbitais receptores são primariamente os orbitais 
antiligantes de P—F formados a partir dos orbitais P3p (20), e que os orbitais P3d 
apresentam uma função menor. Dados experimentais dos complexos e cálculos indi- 
cam que os ligantes Р(ОК); são receptores п um pouco mais fracos que РЕ,. Quando 
os grupos ligados são menos eletronegativos, como em PH, e alquilfosfinas, o átomo 
P torna-se um receptor л mais fraco, mas um doador с mais forte.” 


A fregiiência de estiramento de CO decresce quando СО serve como receptor т, mas recep- 
tores п mais fortes no mesmo complexo causam ит aumento na fregiiência de CO. Ligan- 
tes doadores causam um decréscimo na fregiiência de estiramento do CO à medida que for- 
necem elétrons ao metal. 


16.4 Síntese de complexos carbonílicos 


Os dois métodos principais para a síntese de carbonilas monometálicas são a combi- 
nação direta de monóxido de carbono com um metal finamente dividido e a redução de 
um sal do metal na presença de monóxido de carbono sob pressão. Muitas carbonilas 
polimetálicas são sintetizadas a partir de carbonilas monometálicas. 


% 
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* Para uma revisão das reações de SO, com compostos de coordenação de metal, incluindo compostos or- 
ganometálicos, ver G.J. Kubas e R.R. Ryan, Polyhedron 1/2, 473 (1986). , і 
Uma interpretação teórica da ligação fostina-metal é dada рога. Pacchioni e P.S. Bagus, /логд. Chem. 31, 


4391 (1992). 
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(a) Combinação direta 
Mond, Langer e Quinke descobriram que a combinação direta de níquel e monóxido 
de carbono produz carbonila de níquel. Ni(CO),* 


30°С, I aim CO 


Ni(s) + 4CO(g) Ni(CO), (1) 


O tetracarbonilníquel(0) é de fato a carbonila metálica mais prontamente sintetizada 
dessa maneira. 

Outras carbonilas metálicas, como Fe(CO),, são formadas mais lentamente. Des- 
te modo, elas são sintetizadas a pressões e temperaturas elevadas (Figura 16.4): 


Fe(s) + 5CO(g) — PTC 20 am ECO), (1) 
150°C, 35 atm 


2Co(s) + 8CO(g) 4 Bam со соу (5) 


Algumas carbonilas metálicas são formadas pela reação direta, mas daquelas que podem 
ser formadas dessa maneira a maioria requer pressões e temperaturas elevadas. 


(b) Carbonilação redutiva 


A reação direta não é prática para a maioria dos metais d remanescentes e a carboni- 
lação redutiva, a redução de um sal ou de um complexo do metal na presença de CO, 
normalmente é empregada. Agentes redutores variam dos metais ativos como alumí- 
nio e sódio, para os compostos de alquilalumínio, H,, e o próprio CO: ` 


AlCl. Белгег, 


CrCl, (5) + А1(5)+6СО 2 АІСІ, (sol) + Сг(СО) (sol) 


3Ru(acac), (soln) + Н. (в) +12CO(g) BLE 2001". СНОН 


250º С. 350 am 


Re, O, (5) +17CO(g) HE „ре (CO) o(s) +7СО, (g) 


Ru, (CO), (sol) +- 


As carbonilas metálicas normalmente são formadas pela carbonilação redutiva. 


16.5 Estrutura 


Moléculas de carbonilas metálicas simples em geral têm formas bem-definidas, sim- 
ples e simétricas que correspondem aos ligantes CO, tomando as localizações mais 
distantes, como os pares de elétrons no modelo ЕРЕСУ. Então, as hexacarbonilas do 
Grupo 6 são octaédricas (21), pentacarbonilferro(0) é trigonal bipiramidal (22), e te- 
tracarbonilníquel(0) é tetraédrica (como mostrado em 2). O decacarbonildimanga- 
nês(0) consiste em dois grupos Mn(CO), quadrados piramidais unidos por uma liga- 
ção metal-metal. Em um isômero de octacarbonildicobalto(0) a ligação metal-metal é 
unida por ponte pelo CO. 

A espectroscopia de infravermelho e de RMN de ЭС são amplamente usadas para 
determinar o arranjo de átomos nos compostos carbonilicos, à medida que sinais sepa- 
rados são observados para ligantes de CO não equivalentes. O núcleo ЗС. do ligante ter- 
minal é o mais protegido. O espectro de RMN geralmente contém informação estrutu- 
ral mais detalhada do que o espectro de IV desde que a molécula não seja fluxional. En- 
tretanto, o espectro de IV frequentemente é mais simples de obter, e particularmente é 
útel para seguir reações. A maioria das bandas de estiramento CO ocorre no intervalo 
de 2100 a 1700 cm”, uma região que geralmente fica livre de bandas devido a grupos 
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* Mond, Langer e Quinke descobriram o Ni(CO), durante o estudo da corrosáo de válvulas de níquel no pro- 


cesso de gás contendo CO. Eles rapidamente aplicaram sua descoberta para desenvolver um novo processo 
industrial para a separação de níquel do cobalto. O centenário dessa descoberta importante é celebrado em 
um volume especial de J. Organometal. Chem. 383 (1990), que é dedicado à química da carbonila metálica. 
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Figura 16.4 Um recipiente de reação à 
pressão elevada. А mistura de reação está 
no recipiente de vidro. 
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Figura 16.5 Espectro de infravermelho de 
[Fen” -Ср)(СО),1. Observe os dois terminais 
de fregiência alta CO e a absorção de fre- 
quência menor dos ligantes CO ligados por 
ponte. Embora duas bandas de CO ligado por 
ponte seriam esperadas por causa da sime- 
tria baixa do complexo, é observada uma 
banda simples porque os dois grupos СО І- 
gados por ponte estão quase colineares. 


orgânicos. O intervalo de frequência de estiramento de CO (ver Figura 16.2) e o núme- 
ro de bandas de CO (Tabela 16.5) são importantes para tirar conclusões estruturais. 

Se os ligantes CO não estão relacionados por um centro de inversão ou um eixo de 
simetria triplo ou superior, uma molécula com N ligantes CO terá N bandas de absor- 
ção de estiramento CO. Então. um grupo ОС—М—СО angular (somente com um ei- 
xo de simetria С.) terá espaço duas absorções no infravermelho porque as vibrações 
axiais simétrica (23) e assimétrica (24) causam mudanças no momento de dipolo elé- 
trico e são ativas no IV. Moléculas altamente simétricas possuem menos bandas do que 
os ligantes CO. Então, em um grupo linear OC—M—-CO, somente uma banda no IV 
é observada na região de estiramento do CO porque o estiramento simétrico deixa о 
momento de dipolo elétrico global inalterado. Como mostrado na Figura 16.5, as po- 
sições dos ligantes CO em um composto carbonílico metálico podem ser mais simétri- 
cas do que sugere о grupo de ponio do composto total, e então poucas bandas serão ob- 
servadas do que são previstas com base no grupo de ponto global. 

A espectroscopia de infravermelho também é útil para distinguir CO terminal 
(MCO) de CO unindo por ponte dois metais (11,-CO) e CO unindo por ponte três me- 
tais (1,-CO). Como explicado anteriormente, as vibrações de CO ocorrem em freqiién- 
cias menores nas estruturas unidas por ponte (como nas Figuras 16.2 e 16.5). 
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Exemplo 16.3  Determinando a estrutura de uma carbonila a partir dos 
dados de IV | 

O complexo [Cr(CO),(PPh,).] tem uma banda de absorção IV muito forte em 
1889 cm” e duas outras bandas muito fracas na região de estiramento de CO. Qual é а 
estrutura provável desse composto? (Os números de onda do estiramento de СО são 
menores do que na hexacarbonila correspondente porque os ligantes fosfinas são doa- 
dores б melhores e receptores 7 piores do que o CO.) 


Resposta: Uma hexacarbonila dissubstituída pode existir com configurações cis ou 
trans. No isômero cis os quatro ligantes CO estão em um ambiente de simetria baixa 
(C,,) e, deste modo, quatro bandas de ТУ seriam observadas, como indicado na Tabela 
16.5. O isômero trans possui um arranjo quadrado-planar dos quatro ligantes CO 
(Ы), para о qual-somente uma banda na região de estiramento do СО é esperada (Ta- 
bela 16.5). O arranjo de CO trans é indicado pelos dados, uma vez que é razoável as- 
sumir que as bandas fracas refletem uma pequena disterção da simetria D,, imposta 
pelos ligantes PPh,. 


Teste seus conhecimentos 16. 3 O espectro de IV de (Ni, ("- Ср), (СО), ) 
tem um par de bandas de estiramento CO em 1857 cm” (forte) e 1897 ст” 
(fraca). Esse complexo contém ligantes CO unidos por ponte ou terminais? 
(A substituição dos ligantes de п°-С.Н, pelos ligantes CO conduzem а 
deslocamentos pequenos na frequência de estiramento do CO para um CO 


terminal.) 


Observa-se um sinal de RMN médio móvel quando uma molécula sofre a mudanças 
na estrutura mais rapidamente do que a técnica pode resolver. Embora esse fenômeno 
seja bastante comum no especiro de RMN de compostos organometálicos, ele não é 
observado em seu espectro de IV ou de Raman. Um exemplo dessa diferença é 
[Ее(СО),], para о qual o sinal дг RMN mostra uma única linha em ё = 210, enquanto 
Observa-se um o espectro de IV г de Raman estão consistentes com uma estrutura tri- 
gonal bipiramidal (Figura 16.6). Encontraremos mais evidências para o comportamen- 
to fluxional quando discutirmos ligantes de polieno cíclico e conglomerados de carbo- 
nilas metálicas. 
Moléculas de carbonilas merólicas simples normalmente têm formas bem-definidas e simé- 
tricas que correspondem aos ligantes CO, tomando as localizações mais distantes como os 
pares de elétrons no modelo de RPECV. 
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Tabela 16.5 Relação do número de bandas de estiramento CO no espectro de IV com a estrutura 


Grupo Número 
| Complexo Isômero Estrutura" de ponto de bandas 
і 
: NIZ 

M О, 1 
nn y 
L 
A 
М A 3t 
MIN 
L 
trans IN Dan q 
L 
L 
Ni ЖБ хз 
сіз FIN в ан 
тег x M ço Ca 3+} 
MIN 
Ё 
L 


fac СО | Co 2 


“ 
ах MM Coy 3” 


N | 
eg e” Ca, | 4 


(continua) 


4 
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Tabela 16.5 ! 
агиро Número : 
Complexo Isômero Estrutura de ponto de bandas L | 
| 
L | 
M(CO);L; N es о, А | 
e Н 
: | 
| | 
а 
e С, 3 | 
| 
М ma | 
M(CO), / \ 7; 1 | 
*Cada linha de ligação que não está terminada por um L é ит СО. | 
1 O número de bandas IV esperado па reç'ão de estiramento de CO baseia-se nas regras de seleção. Em al- 
guns casos, poucas bandas são observadas. como explicado nas notas de rodapé. 
{ Se os quatro ligantes СО se encontram no mesmo plano do átomo de metal, serão observadas duas ban- 
das. 
{+ Se os ligantes CO trans estão quase linzares, serão observadas poucas bandas. 
** Seo arranjo triplo dos ligantes CO é quzs= planar, serão observadas somente duas bandas. 
| 
16.6 Propriedades e reações | 
As carbonilas de ferro e níquel são líquidas a temperatura e pressão ambiente, mas to- | 
тара das as outras carbonilas comuns são sólidas. Todas as carbonilas mononucleares são 
infravermelho voláteis; suas pressões de vapor à temperatura ambiente variam de aproximadamente 
350 Torr para tetracarbonilníquel(0) a aproximadamente 0,1 Torr para hexacarbonil- 
tungstênio(0). A volatilidade elevada de Ni(CO), acoplada com sua toxicidade extre- | 
À 


mamente elevada requer cuidado incomum no seu manuseio. Embora as outras carbo- 
nilas pareçam ser menos tóxicas. elas também não devem ser inaladas ou entrar em 
contato com a pele. 

Como são apolares, todas as carbonilas mononucleares e muitas das polinucleares 
são solúveis em hidrocarbonetos. À exceção mais evidente entre as carbonilas comuns 
é nonacarbonildiferro(0), [Fe,(CO),l. que tem uma pressão de vapor muito baixa е é 
insolúvel em solventes com o qual ela não reage. Ao contrário, [Mn,(CO),] е 

2200 2150 2100 2050 2000 1950 1900 [Co(CO),] são solúveis em hidrocarbonetos e sublimam prontamente. 
Hom” A maioria das carbonilas mononucleares sáo incolores ou levemente coloridas. As 
с әде с. | carbonilas polinucleares são coloridas, a intensidade da cor aumentando com o núme- 
Figura 16.6 Espectro vibracional de infra- > sua 25 > КО . 
ro de átomos metálicos. Por exemplo, o pentacarbonilferro(0) é um líquido colorido 


vermelho e de Raman de [Fe(CO)s] líquido Rito £ 
na região de estiramento de CO. Observe palha-claro, o nonacarbonildiferro(0) forma flocos amarelo-dourados, e o dodecacar- 


que, de acordo com a Tabela 16.5, só duas  boniltriferro(0) é um composto verde-escuro que se torna preto no estado sólido. As 
bandas de estiramento de CO são observa- cores das carbonilas polinucleares surgem das transições eletrônicas entre orbitais que 
das para esse complexo Day. À banda total- estão em grande parte localizados na estrutura do metal. 
mente simétrica em 2115 cm está ausente a sie pe ada кз z E Ж 

As reações principais do centro metálico são substituição, condensação em agre- 


no espectro de infravermelho mas forte no 
espectro Raman, porque as regras de sele- gados, redução e oxidação. Em certos casos, o próprio ligante CO também está sujei- 


ção são diferentes nos dois casos. to ao ataque pelos nucleófilos ou eletrófilos. 


Intensidade 
Raman 


namo A mes 


o 
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Todas as carbonilas mononucleares são voláteis; todas as carbonilas mononucleares e 
muitas das polinucleares são solúveis em hidrocarbonetos; as carbonilas polinucleares são 
coloridas. As reações principais, foram descritas. 


(a) Substituição 

As reações de substituição fornecem uma rota para os compostos organometálicos que 
contêm uma variedade de outros ligantes. Os exemplos mais simples envolvem a subs- 
tituição de CO por um outro doador de par eletrônico, como uma fosfina. Estudos das 
velocidades. па quais alquilfosfinas e outros ligantes substituem CO em МСО), 
Ее(СО); e as hexacarbonilas do grupo do cromo, indicam que um mecanismo disso- 
ciativo (D ou 1,, Seção 14.2) está em operação. No mecanismo D, é produzido um in- 
termediário de número de coordenação reduzido, ou mais provavelmente um interme- 
diário solvatado tal como [Cr(CO),(THF)]. Esse intermediário, então, combina com o 
grupo de entrada em um processo bimolecular:” 


ССО), + Sol == Cr(CO),(Sol) + CO 
Cr(CO),(Sol) + PR, ——> Cr(CO),PR, + Sol 


De acordo com essa interpretação, foram observadas carbonilas metálicas solvatadas 
pela espectroscopia IV como os produtos de fotólise em solventes polares como THF. 
A evidência para um mecanismo /, é que as leis de velocidade para as reações de nu- 
cleófilos fortes em concentrações elevadas com carbonilas do Grupo 6 têm um termo 
de segunda ordem. Então, os caminhos de reação propostos são 


+PMe 
co > CHCO) So] gg > 1С0С0):(РМе)] D 
+Sol 
с(со), 
меу [Cr(CO)¿(PMe,)]* 2005 ІС(СО)-(РМе:)) lá 


A perda do primeiro grupo CO do Ni(CO), ocorre facilmente, e a substituição é rápida 
a temperatura ambiente. Os ligantes CO estáo muito mais firmemente ligados nas car- 
bonilas do Grupo 6, e a perda de CO fregiientemente necessita ser promovida térmica 
e fotoquimicamente. Por exemplo, a substituição de CH,CN por CO é realizada em 
acetonitrila em refluxo, usando um vapor de nitrogênio para retirar o monóxido de car- 
bono e conseqiientemente forçar a reação para a conclusão. Para alcançar a fotólise, as 
carbonilas mononucleares (que não absorvem fortemente na região do visível) são ex- 
postas à radiação UV próximo em um aparato como aquele mostrado na Figura 16.7. 
Da mesma forma que o processo térmico, há uma evidência forte de que a reação de 
substituição fotoassistida conduz à formação de um complexo intermediário lábil com 
o solvente (Sol), que então é deslocado pelo grupo de entrada: 


Cr(CO), ———©9-*+5% › [Or(CO),(Sol)]) ——== > Cr(Sol),L 


As reações de substituição fornecem uma rota para os compostos organometálicos que têm 
uma variedade de outros ligantes. 
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Sol simboliza uma molécula de solvente. ? 


Fonte 
Água 7 Água 
м A 


-—Jaqueta resfriada 
por água para a lâmpada 


> N,+CO 


жо 


Ligante + solução 
da carbonila 


Г Lâmpada de UV 
1% de vapor de mercúrio 


Figura 16.7 Aparato para substituição fo- 
toquímica das carbonilas. 
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Tabela 16.6 Ángulo de conegea 
constante de dissociação K, para alguns 


complexos de МІ" 


L 8/9 

Р(Сн,); 118 
Р(С.Н,); 137 
P(CH,)Ph, 136 
PPh, 145 
P(t-Bu), 182 


Ka 


<10% 
1,2x 10° 
5,0x 107 
Grande 
Grande 


* Os dados são para Nil, => Nil, + L (em benzeno, 


а 25 ºC); de C.A. Tolman, Chem. Ver. 77, 313 


(1977). 


(b) Influência da repulsão estérica 

Da mesma forma que nas reações dos complexos convencionais, podemos esperar que 
o impedimento estérico entre os ligantes acelere os processos dissociativos e diminua 
as velocidades dos processos associativos (Seção 14.2). A extensão com a qual vários 
ligantes aglomeram uns aos outros é aproximada por um cone com um ângulo deter- 
minado de um modelo de preenchimento de espaço (Figura 14.6 e Tabela 14.7). Ligan- 
tes com ângulos grandes de cone exercem considerável repulsão estérica sobre outro 
quando empacotados ao redor de um centro metálico. 

Podemos ver como o ângulo de cone de um ligante influencia a constante de equi- 
líbrio para ligante examinando a constante de dissociação de complexos de [Ni(PRj),] 
(Tabela 16.6). Esses complexos são ligeiramente dissociados em solução se os ligan- 
tes fosfinas estão compactos, como PMe,. com um ângulo de cone de 118º. Entretan- 
to, um complexo como [Ni(P(Bu),),]. em que o ângulo de cone é enorme (182º), es- 
tá ligeiramente dissociado. O ligante P('Bu), é tão volumoso que o complexo de 14 elé- 
trons [PtP('Bu),),] pode ser isolado. 


O impedimento estérico entre os ligantes ашпепга a velocidade do processo dissociativo e 
decresce as velocidades dos processos associativos. 


Exemplo 16.4 Preparando carbonilas metálicas substituídas 


Iniciando com MoO, como fonte de Mo, e CO e PPh, como fontes de ligante, mais ou- 
tros reagentes de sua escolha, dê as equações e as condições para a síntese de 
Mo(CO),PPh,. | 
Resposta: Um procedimento típico é primeiro sintetizar Mo(CO), e depois realizar 
uma substituição de ligante. A carbonilação redutiva de MoO, pode ser realizada usan- 
do-se AI(CH,CH,), como agente redutor na presença de monóxido de carbono sob 
pressão. А temperatura е a pressão requeridas para essa reação são menores do que pa- 
ra a combinação direta de molibdênio e monóxido de carbono. 


MoO, АКСН,СН,), + 6СО 28-15: мимо > Mo(CO) 


+ produtos da oxidação de AL(CH,CH;), 


A substituição subseqiiente poderia ser realizada fotoquimicamente usando o aparato 
ilustrado na Figura 16.7. 


Mo(CO), + PPh, — =*=, Mo(CO),PPhy + CO 


O progresso da reação pode ser seguido por espectroscopia IV na região do estiramen- 
to de CO com amostras pequenas que são periodicamente removidas do recipiente de 


reação. 
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Teste seus conhecimentos 16.4 Se o complexo altamente substituído 
[Mo(CO)aL,] é desejado, qual dos ligantes Р(СН,), ou P('Bu), seria 
preferido? Dê as razões para sua escolha. 
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(c) Influência da estrutura eletrônica na substituição de CO 


Estudos extensivos de reações de substituição de complexos de carbonila simples têm 
revelado tendências sistemáticas nos mecanismos e nas velocidades. 

As carbonilas metálicas de 18 elétrons geralmente sofrem à reações de substitui- 
ção dissociativamente ativada. Como vimos na Seção 14.2, essa classe de reação é ca- 


444....... ron... Pro rorororrroncrnaracos %%.%%44%өөееөөе е елле corro ..... 4%%%.%%%»%%%ө еее sans ads roo... 


8% Рага conhecer um artigo informativo sobre o desenvolvimento dos princípios principais, ver F. Basolo, In- 
org. Chim. Acta 50, 65 (1981). 
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racterizada pela insensibilidade de sua velocidade com a identidade do grupo de entra- 
da. À ativação dissociativa de um complexo de 18 elétrons normalmente é favorecida 
porque a ativação alternativa. associativa, exigiria a formação de um complexo ativa- 
do de 20 elétrons energeticamente desfavorável. 

As velocidades de substituição de complexos de 16 elétrons são sensíveis à identi- 
dade e à concentração do grupo de entrada, que indica ativação associativa. Por exem- 
plo, as reações de [IrCI(COXPPh)),] com trietilfosfina são ativadas associativamente. 
Da mesma forma que para os compostos de coordenação de Werner, os compostos or- 
ganometálicos de 16 elétrons parecem sofrer à reações de substituição ativadas associa- 
tivamente porque o complexo ativado de 18 elétrons é energeticamente mais favorável 
do que o complexo ativado de 14 elétrons que ocorreria em ativação dissociativa. 

Embora essas generalizações apliquem a uma ampla gama de reações, são obser- 
vadas algumas exceções, especialmente se ligantes ciclopentadienila ou nitrosila estão 
presentes. Nesses casos é comum encontrar evidência de substituição ativada associa- 
tivamente até mesmo para complexos de 18 elétrons. A explicação comum é que NO 
pode não ser um doador de três elétrons quando M—NO é linear (como em 16), sen- 
do um doador de um elétron quando ele é angular, uma vez que dois dos elétrons pode 
então ser considerados como localizados no NO (como em 17). Similarmente, o doa- 
dor de cinco elétrons т\?-Ср pode se mover em relação ao metal e tornar-se um doador 
de três elétrons n*-Cp. Nesse caso, o ligante С;Н; tenha uma interação de três carbo- 
nos com o metal enquanto que os dois elétrons remanescentes formam uma ligação 
simples C=C que não está engajada com o metal (25), e o átomo de metal central re- 
lativamente deficiente em elétrons torna-se suscetível à substituição. 

Uma observação final é que a velocidade de substituição de CO em carbonilas me- 
(Айса hexa coordenadas freqiientemente decresce à medida que ligantes mais forte- 
mente básicos substituem СО, е dois ou três ligantes alquilfosfina em geral represen- 
tam o limite de substituição. Com ligantes volumosos de fosfina, a substituição poste- 
rior pode ser termodinamicamente desfavorável por causa da aglomeração do ligante. 
A densidade de elétron aumentada no centro do metal, que surge quando um ligante re- 
ceptor л é substituído por um ligante doador total, parece unir os ligantes CO remanes- 
centes mais firmamente e assim reduzir a velocidade de subtituição dissociativa do 
CO. O caráter doador dos ligantes Р(Ш) como julgados pela facilidade de protonação 
é outros dados encontram a ordem” | 


РЕ, < P(OAr), < P(OR),< Par, < PR, 


onde Ar é arila е R é alquila. 

A explicação da influência dos ligantes doadores с na ligação CO é que a densi- 
dade de elétrons aumentada contribuída pela fosfina conduz a uma retrodoação л mais 
forte aos ligantes CO remanescentes е assim fortalece a ligação М--СО. Essa ligação 
mais forte М--С decresce a tendência do CO de abandonar o metal e decresce а velo- 
cidade de substituição dissociativa. Em alguns exemplos desses efeitos pode conduzir 
à estabilidade termodinâmica maior para a carbonila metálica do que seu produto de 
substituição. 

Para algumas carbonilas, descobriu-se que o deslocamento de CO pode ser catali- 
zado pelo processo de transferência de elétrons que cria radicais, ânions ou cátions e 
modificam a contagem de elétron de valência. Um processo típico desse tipo é ilustra- 
do na Figura 16.8. Como pode ser visto, as características-chave são a labilidade do 
CO no radical ânion de 19 elétrons e o potencial de redução menor do produto fosfina 
substituído do que para o material de partída. Similarmente, os compostos de metal de 
19 e 17 elétrons menos comuns são lábeis em relação à substituição. 
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Para conhecer uma discussão das várias medidas de basicidade da fostina, ver Н.С. Bush е R.J. Angelici, 
Inorg. Chem. 27, 681 (1988). 
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Figura 16.8 Diagrama esquemático de 
uma transferência de elétron catalisada pela 
substituição de CO. Após a adição de uma 
quantidade pequena de um iniciador redutor, 
o ciclo continua até que o reagente limitante 
[M(CO),] ou L tiver sido consumido. 
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As carbonilas metálicas de 18 elétrons geralmente sofrem reações de substituição dissocia- | 
tivamente ativadas, enquanto compostos de 16 elétrons normalmente são ativados associa- 


tivamente. 


(d) Redução para formar carbonilatos metálicos 


A maioria das carbonilas metálicas pode ser reduzida a ânions carbonilato. Nas carbo- 
nilas monometálicas, a redução de dois elétrons geralmente é acompanhada pela per- 


da do ligante CO: 
Fe(CO), BE, [Fe(CO), |” +CO 


O carbonilato contém Fe com número de oxidação -2, e ele é rapidamente oxidado pe- 
lo ar. Boa parte da carga negativa que está deslocalizada sobre os ligantes CO é confir- 
mada pela observação de uma fregiiência baixa de estiramento de CO no espectro de IV, 
correspondendo a cerca de 1730 cm”. As carbonilas polinucleares contendo ligações 
М--М geralmente são clivadas pelos agentes redutores fortes. Novamente a regra dos 
18 elétrons é obedecida. resultando em uma carbonila mononuclear mononegativa: 


2Na + (OC); Mn — Mn(CO), —HE 5 2Na*[Mn(CO), Г 


Algumas carbonilas desproporcionam-se na presença de um ligante fortemente bási- 
co, produzindo o cátion ligado e um carbonilato. Boa parte da força dirigente para es- 
sa reação é a estabilidade do cátion quando ele está rodeado por ligantes fortemente 
básicos. O octacarbonildicobalto(0) é altamente suscetível a esse tipo de reação quan- 
do exposto a uma base de Lewis boa como piridina (py): 


ЗСО (CO) + 12py —> 2[CO (py) ][COP(CO),], + 8CO 


Também é possível para o ligante CO ser oxidado na presença do ligante fortemente 
básico ОН, o resultado líquido sendo a redução de um centro metálico: 


3Fe (CO), +40H" — [Ре (CO), 1" + COZ + 2H,0 +3C0 


| 
| 
| 
| 
| 
і 
| 
hidretos de metal d em acetonitrila а 25°С (e) Basicidade do metal | 
| 


A maioria das carbonilas metálicas pode ser reduzida a carbonilatos metálicos. Algumas 
delas desproporcionam:-se na presença de um li gante fortemente básico, produzindo o cá- 
поп ligado е um ânion de carbonilato. | 
Tabela 16.7 Constante de acidez dos 
Hidreto РКАМВ) Muitos compostos organometálicos podem ser protonados no centro metálico. Os car- 
HCo(CO), 8,3 bonilatos metálicos fornecem muitos exemplos de sua basicidade: 
HCo(CO),P(OPh); 11,3 
H¿Fe(CO), 11,4 [Mn(CO);] (аа) + Н (aq) —— HMn(CO);(s) 
HCpCr(CO), 13,3 
HCpMo(CO); 13,9 A afinidade dos carbonilatos metálicos para o próton varia amplamente (Tabela 16.7). 
а les É observado que, quanto mais negativo o ánion, maior sua basicidade de Bransted e, 
HCpW(CO), 3 164 consequentemente, menor а acidez de seu ácido conjugado (о hidreto de carbonila de 
HCp*Mo(CO), 1741 metal). 
H,Ru(CO), 18,7 | Os complexos M—H do bloco d normalmente são referidos como hidretos. Esse 
HCpFe(CO), 19,4 nome reflete a atribuição do número de oxidação —1 para um átomo Н ligado ao áto- 
125. 208 mo metálico. Entretanto, a maioria dos hidretos de carbonila de metais localizados à 
HRe(CO),. 21,1 direita do bloco d são ácidos de Brgnsted. A acidez de Brónsted de um hidreto de CO 
HCp*Fe(CO), 26,3 de metal é um reflexo da força receptora л de CO, que estabiliza a base conjugada. En- 
HCpwW(CO),(PMe,) 26,6 tão, [CoH(CO),] é ácido enquanto [CoH(PMe,),] é fortemente hidrídico. Esse compor- 


Fonte: E.J. Moore, J.M. Sullivan, е J.R. Norton, J. tamento indica ainda novamente a natureza formal dos números de oxidagáo. Em con- 

Am. Chem. Soc. 108, 2257 (1986). Cp" é o ligante traste evidente aos compostos de hidrogênio do bloco р, a acidez de Brgnsted dos com- 
Бематешасореп!айелїа, CMa, postos M—H 4 o bloco d decresce ao descer o grupo. 

As carbonilas metálicas neutras (como pentacarbonilferro) podem ser protonadas 

em ácido concentrado livre de ar. Os compostos que têm ligações metal-metal são até 
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mesmo mais facilmente protonados. A basicidade de Brónsted de um átomo metálico 
| com número de oxidação 0 está associada à presença de elétrons 4 não-ligantes. Simi- 
larmente, a tendência para protonar ligações metal-metal pode ser explicada pela trans- 
formação de uma ligação М—М em М--Н--М (26). Um aspecto característico dos hi- |+ 
dretos organometálicos dos Grupos 6 ao 10 é o aparecimento de um sinal de RMN de |, 
ІҢ altamente blindado (8 = -$ а 60); o sinal de hidrogênio está significantemente mais A 
blindado do que um ligado à maioria dos elementos (ver Leitura complementar 2). 

Os hidretos de metal apresentam uma função importante em química inorgânica е 
e nem todos eles são gerados pela protonação. Por exemplo, na Seção 8.3, encontra- M M 
mos complexos em que um Н, está coordenado a um centro metálicos. Até mesmo 
quando Н, adiciona-se a um metal originando complexos Н--М--Н convencionais, é 26 
provável que um complexo тү -Н. transitório seja formado. Discutimos a adição de H, 
aos complexos de metal na Seção 16.7 e a função dos complexos de hidrogênio na ca- 
tálise homogénea na Seção 17.4. 

A basicidade do metal depende do bom uso na síntese de uma ampla variedade de 
compostos organometálicos. Por exemplo, os grupos alquila e acila podem ligar-se aos 
átomos metálicos pela reação de um haleto de alquila ou de acila com uma carbonila 
aniônica: 


M M 


PTP STR pc cre 


[Mn(CO), 1 +CH, —> [Mn(CH,)(CO);]+I 
[Co(CO), I" + СН,СОІ —> [Co(COCH,XCO),]+1* 


Uma reação similar com haletos organometálicos pode ser usada para formar ligações 
M—M: 


[Mn(CO),J + Re Br(CO); — (0C)¿Mn— Re(CO), + Br” 


A maioria dos compostos organometálicos pode ser protonado no centro metálico; quanto 
mais negativo o ânion, maior а basicidade de Brónsted e, consegiientemente, menor a aci- 
dez de seu ácido conjugado. 


(f) Oxidação para formar haletos de carbonila metálica 


As carbonilas são suscetíveis à oxidação pelo ar. Embora a oxidação descontrolada 
produza o óxido de metal e CO ou СО,, de maior interesse na química organometáli- 
ca são as reações controladas que dão origem aos haletos organometálicos. Uma das 
mais simples dessas é a clivagem oxidativa de uma ligação М--М: 


(OC)¿Mn” — Mn (СО), + Br, —=> 2MnºPBr(CO), 


Devido à perda da densidade de elétron do metal quando um átomo de halogênio está 
preso, as frequências de estiramento CO do produto são significativamente maiores do 
que aquelas do [Mn,(CO) 6). 


RNP cp e e rp pp e e pr e e mm 


As carbonilas metálicas são suscetíveis à oxidação pelo ar; a ligação metal-metal sofre cli- 
vagem oxidativa. 


(g) Reações do ligante CO 


O átomo С de CO é suscetível ao ataque pelos nucleófilos se estiver preso a um átomo 
matálico que não é rico em elétron. Então, as carbonilas terminais com freqtiéncias 
elevadas de estiramento de CO estão sujeitas ao ataque pelos nucleófilos. Os elétrons 
d nessas carbonilas metálicas neutra ou catiônicas não estão extensivamente desloca- 
lizadas no átomo C da carbonila; assim, aquele átomo pode se ligar a reagentes ricos 
em elétrons. Por exemplo, nucleófilos fortes (como metillítio, Seção 15.3) ataca o CO 
em muitas carbonilas metálicas neutras 


грі (СН,), + МО(СО), —> Li[Mo(COCH;)(CO),] 
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O carbeno aniônico resultante reage com carbocátion para produzir um produto neu- 
tro e estável e facilmente manuseável: 


9 OEt 
LilMo(CMeXCO), ] - [Et;O][BF,] ——> Mo(=CMe)yCO), + LiBF, + Et,0 


Compostos desse tipo, com uma ligação М--С direta, frequentemente são chamados 
de carbenos de Fischer porque foram descobertos mo laboratório de Е.О. Fischer. O 
ataque de um nucleófilo no átomo С também é importante para o mecanismo da 41550- 
ciação de carbonilas metálicas induzidas por hidróxido: 


КОС), M(CO)]+ 0H” ———> [(OC), M(COOH)T” 
M5 [M(CO), 1% + COS +2H,0 


Em carbonilas com metal rico em elétrons, uma densidade de elétron considerável é 
deslocalizada sobre o ligante CO. Como resultado, em alguns casos, o átomo O de um 
ligante CO é suscetível ao ataque por eletrófilos. Mais uma vez, os dados de IV dão 
uma indicação de que. quando esse tipo de reação seria esperado, uma freqiiéncia de 
estiramento de CO baixa indica significativa retro doação ao ligante CO, e conseqtien- 
temente uma alta densidade eletrônica no átomo O. Então, uma carbonila unida por 
ponte particularmente está suscetível para ataque no átomo O: 


Еді 


N 
282 
A 
+ 2AEt¿ —=> Fe —— Fe 
PESTO A 
с 0 с 


N 
AlEt, 
27 


A ligação de um eletrófilo ao oxigênio de um ligante CO, como em (27), promove rea- 
ções de inserção migratória e reações de clivagem С O 

Algumas carbonilas metálicas de alquila substituída sofrem uma reação de inser- 
ção migratória em que um ligante alquila e um ligante CO são convertidos em um li- 
gante acila, —(CO)R. Como discutido na Seção 14.11, há uma boa evidência de que a 
reação de [Mn(CH,)(CO),] ocorre pela migração inicial do grupo CH, ao CO, produ- 
zindo uma concentracáo baixa do de acil-composto coordenado pelo solvente. Entáo, 
aquele intermediário toma um ligante para produzir o produto acila náo-lábil: 


о о 
| | 
L,M—CO =] мс ме — 
| -Sol а | 
Ме Sol 


| 
> LM —C — Me + Sol 


Veremos a importância dessa reação em reações catalíticas nas Seções 17.3 e 17.4. 


O átomo С do СО é suscetível ao ataque pelos nucleófilos se estiver preso a um átomo de 
metal que não é rico em elétron; o átomo O de CO é susceptível с ^ ataque pelos eletrófilos 
ет carbonilas ricas em elétrons. 
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1% Essas е outras reações de carbonilas metálicas ligadas а С e O são descritas рог С.Р. Horwitz e D.F. Shri- 
ver, Adv. Organometal. Chem. 23, 219 (1984). 
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Exemplo 16.5 Convertendo CO em carbenos e ligantes-acila 


Proponha uma série de reações para a formação de W(CO);(C(OCH,)Ph, começando 
com hexacarboniltungstênio(0) e outros reagentes de sua escolha. 


Resposta: Da mesma forma que para seus vizinhos no Grupo 6, os ligantes CO em he- 
xacarboniltungsténio(0) são susceptíveis ao ataque pelos nucleófilos, e a reação com 
fenillítio daria um intermediário C-fenila: 


8 o 
о 
с 
| | РІ 
МСО), + LiPh — u| осм с 
1 ^ 
о С Рһ 
0 


O ânion pode então ser alquilado no átomo O do ligante CO por um eletrófilo: 


О 0 
C соо C с90-сн, 
| 12 (Ай 
Li+ |0С-М/ а! + (Сн) ОВЕ.) — ОС ІТ + (CH¿)¿0 + ВЕ, 
об | Ph об l Ph 
0 O 


Т ЛЛ тороо еза веваогобазреретоваеаааотнотаеон о оооеоноо товоо ооеватевааазоанаатее 


Teste seus conhecimentos 16.5 Proponha uma síntese para 
IMn(CO),(PPh,)(COCH,)] começando com (Мп (СО) о), PPha, Na e CHal. 


PS 


Outros compostos organometálicos 


Um número grande de co nlexos do bloco а que contêm ligantes de hidrocarbonetos 
foi descoberto e investigado desde os meados de 1950. Aqui discutiremos as estrutu- 
ras básicas, ligação e reações, e continuaremos a discussão de reações no Capítulo 17 
no contexto da catálise. 


16.7 Hidrogênio e ligantes de hidrocarbonetos de cadeia aberta 


Será útil manter os olhos na Tabela 16.1, que resume o número de elétrons que um li- 
gante orgânico pode doar a um metal, à medida que trabalhamos durante os exemplos 
seguintes. 


(a) Hidrogênio 

O ligante de um elétron H está intimamente envolvido na química organometálica. Já 
vimos como uma ligação М—Н pode ser produzida pela protonação de carbonilas me- 
tálicas neutras e aniônicas (Seção 16.6): em alguns casos, uma reação similar gera um 
produto estável com outros compostos organometálicos. Por exemplo, o ferroceno po- 
de ser protonado em ácido forte para produzir uma ligação Fe—H. Como conseqiiên- 
cia da maneira na qual os estados de oxidação negativos são atribuídos aos ligantes 
não- metálicos, como H ou haletos, essa reação de protonação conduz a uma mudan- 
ça no estado de oxidação do metal: 


Cp,Fe*” + HBF, —— [Cp,Fe” — НЃ[ВЕ, Г 


Um dos métodos mais interessantes e importantes para introduzir hidrogênio епушт 
complexo metálico é pela adição oxidativa (Seção 8.3). Nessa reação, uma molécula 
XY adiciona-se a um complexo de 16 elétrons [ML,] com clivagem da ligação Х--Ү 
para dar [M(X)(Y)L,. Então, a adição de H, ou de НХ a um complexo de 16 elétrons 
pode produzir um hidreto-complexo de 18 elétrons: 
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Tabela 16.8 Entalpias de dissociação de 


ligação СКСОЈ(РРћ;), +Н > ШАҒЫЛ 


-1 
ВІ(КЈ mol) 16e Ir(l) 18е Ir(Ih) 


¿Mn—CH,Ph 87 у ә 
¿Mn—Mn(CO), 94 ІГСҚСОЈ(РРА,), + НСІ > 1:С1„(НЈХСОЈ(РРЋ,), 


) 

) 

)¿Mn—Ch, 153 

)J¿Mn—H 213 A reação superior pode continuar através de um complexo de dihidrogénio em que 


= г. + 
Т-Н, se forma transientemente. 


Uma ligação М--Н pode ser produzida pela protonação de carbonilas metálicas neutras 


ou aniônicas е pela adição oxidativa. 


(b) Ligantes alquilas 
Um ligante alquila forma uma ligação simples М-С, e, fazendo isso, o grupo alquila 
atua como ligante monohapto de um elétron. Muitos de tais compostos são conheci- 
dos, mas eles são menos comuns no bloco 4 do que nos blocos s e p. Essa diferença em 
parte pode ser um resultado das forças de ligação М--С modesta (Tabela 16.8). De 
importância principal são as reações cineticamente fáceis, como a eliminação de B-hi- 
drogénio, a inserção de CO e a eliminação redutiva, que conduzem à transformação do 
ligante alquila em outros grupos. 

Como vimos na Seção 15.6, na reação de eliminação de B-hidrogênio, um átomo 
Н no átomo B-C de um grupo alquila é transferido pará o átomo do metal e um alceno 
é eliminado 

[L,M(CH,CH,)] —> [L,MH] + H.C=CH, 


i 
{ 
{ 
ї 
| 
Н 
і 
| 
| 
| 
f 
f 
! 
і 
| 
H 
| 
| 
Н 
f 
П 
| 
! 
сн; Н | 
as ГААР H ЖЕЛЕ, 2% лр Ө › | 
Si = 6 Discutimos o inverso dessa reação. a inserção de alceno na ligação М--Н, по Capítu- 
lo 17. Pensa-se que ambas as reações procedam através de um intermediário cíclico 
envolvendo uma ligação М--Н--С 3c,2e. que é chamada de interação agóstica: " 
| 
} 
Й 


Сн, — Мн + H, =н, 


Como a eliminação de B-hidrogénio está bloqueada se não há átomos de Н no áto- 
mo В-С (ou se não há átomo B-C), ligantes benzila (CH(C,H,)) e trimetilsililmetil 
(СН,5(СН,),, (28)) são muito mais robustos do que os ligantes etilas. Similarmente, 
a falta de átomos B-H no grupo metila aponta para a maior estabilidade dos complexos 
contendo ligantes metila ao invés de ligantes etila. A reação de eliminação de B-hidro- 
gênio também é observada com alguns compostos organometálicos do bloco p, mais 
notavelmente compostos de alquilalumínio (Seção 15.11). 


Compostos de metal-alquila sofrem eliminação de B-hidrogênio, inserção de СО e elimi- 
nação redutiva, que conduzem à transformação do ligante alquila em outros grupos. 


(c) Ligantes alquilidenos 

Os grupos metilidenos, CH,, CHR ou CR,, são ligantes monohapto, de dois elétrons 
que formam ligações duplas МС, como os carbenos de Fischer (29), (30). Os carbe- 
nos de Fischer são presos ao átomo de С pelos nucleófilos. Por exemplo, o ataque de 


ronca sas sena se cosa santas cana ОО 


Р uma amina no átomo С eletrofílico de um carbeno de Fischer resulta no deslocamento 
M o COD < do grupo —OR para produzir um ligante carbeno novo:” 
С Í 
) ii 


..0%.%4%%% (8 4%%4.шжөшшш0ЫЦ0ЦШ бө е ееесееееееееоееезееезаеевегвеее ее те 
СОМОВ, "Essas interações agósticas foram identificadas espectroscopicamente e por difração, e elas frequente- 
30 mente estão envolvidas em mecanismos organometélicos, ver: М. Bookhart e M.L.H. Green, J. Organometal. 
Chem. 205, 395 (1983) e A.J. Schulz, et al., Science 220, 197 (1983). 
2 EO. Fischer, Adv. Organometal. Chem. 14, 1 (1975). 


PMPO ЖОГ mta rn rm pr a tr pa cre 


COMPOSTOS ORGANOMETÁLICOS DOS BLOCOS def 597 


OMe ү ү 
(0C)¿Cr == С + NHR} — (0C)¿Cr — С —NHR, — (0C)¿Cr =C + MeOH 
| КҮ 
Ph Ph Ph 


Esse tipo de reação é útil sinteticamente para a preparação de uma gama ampla de car- 
benos de Fischer, que são formados pelos metais localizados do meio até o final do 
bloco 4. A eletrofilicidade do átomo С ligado ao átomo do metal nesses carbenos é 
atribuída à eletronegatividade dos metais do meio até o final do bloco d. A explicação 
correspondente do orbital molecular, que está ilustrada na Figura 16.9, é que no final 
do bloco d os orbitais dr do metal estão em energia menor do que os orbitais p do car- 
bono. Como resultado, a densidade eletrônica do orbital p de energia menor em gran- 
de parte está no átomo do metal, em que ele está sujeito ao ataque pelos eletrófilos. Re- 
ciprocamente, o orbital л vazio está principalmente localizado no С, em que deste é 
susceptível ao ataque pelos nucleófiios. 

As reações dos carbenos de Fischer com os alcenos têm utilidade considerável em 
síntese orgânica.” Por exemplo. compostos de пайа podem ser sintetizados pala rea- 
ção dos carbenos de Fischer de fenil metóxi com um alcino: 


OH 


Os 10 átomos de С nos anéis de naftaleno estão contribuídos por um ligante СО 
(um átomo), o ligante carbeno (sete átomos) e o reagente etino (dois átomos). O cro- 
mo pode ser removido a partir de um produto orgânico pela oxidação moderada. 

Os metais localizados à esquerda do bloco d formam outra série de compostos de 
metilideno que complementam os carbenos de Fischer formados em grande parte pe- 
los metais à direita do bloco d. Esses compostos são chamados de carbenos de 
Schrock após sua descoberta." A química е a espectroscopia dos carbenos de Schrock 
indicam que a ligação М--С é polarizada, de como colocar carga negativa no átomo 
С ligado ao metal. Essa polarização é consistente com a eletronegatividade baixa dos 
átomos metálicos situados à esquerda do bloco d. A evidência química para a densida- 
de eletrônica mais elevada naquele átomo é a reação do átomo de С ligado ao átomo 
metálica com eletrófilos como Me,SiBr: 


Cp. Ti(CH,)Me + Me,SiBr —> [Cp,Ti(CH,SiMe,)Me]' + Br” 
Uma reação interessante dos carbenos de Schrock é a reação de metátese de alceno: 


e rá TE R 


E e 

Cl Та =C + НС = CH, — Cl» Ta 
/ Z “СТ / 
ci CMe; о в © 


+ H,C ==CH(CMe,) 


К.Н. Dotz, Angew. Chem, Int. Ed. Engl. 23, 587 (1984). 
Complexos de alquilideno de nióbio e de tântalo; R.R. Schrock, Acc. Chem. Res. 12, 98 (1984). 


Figura 16.9 Мо carbeno de Fischer (a) о 
orbital р, vazio de CR(OR) está таз alto 
em energia do que os orbitais dx do metal, 
assim a densidade eletrônica está em gran- 
de parte concentrada no л metal e o С do 
carbeno é eletrofílico. Para o carbeno de 
Schrock (b), o orbital p, de CR, está mais 
baixo em energia do que os orbitais cx, as- 
sim a densidade de elétrons x está concen- 
trada no carbono e о С do carbeno é nucleo- 
fílico. 
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Figura 16.10 Interação de eteno com um 
átomo de metal. (a) Doação de densidade 
de elétrons do orbital molecular x preenchi- 
do do eteno para um orbital o vazio do me- 
tal. (б) Aceitação da densidade eletrônica de 
um orbital dx preenchido no orbital л“ vazio 
do eteno. 


Essa reação se dá através de um anel de quatro membros que inclui o metal. 


Os carbenos de Fischer são formados pelos metais localizados do meio até o final do bloco а 
e os carbenos de Schrock são formados pelos metais localizados à esquerda do bloco а. 


(d) Ligantes alquilidinos 

Os ligantes alquilidinos têm a fórmula geral СН ou СК. São ligantes monohaptos de 
três elétrons e estão ligados ao metal por uma ligação tripla M==C envolvendo uma li- 
gação бе duas ligações л de sobreposição (d,p) (31), (32). O membro mais simples 
dessa série é o metilidino, СН; o próximo mais simples é etilidino, CCH,. Há várias 
rotas para esses compostos, e já descrevemos sua preparação pela clivagem das liga- 
ções М==М (Seção 9.9). A primeira síntese de um metal alquilidino envolveu a abstra- 
ção de um grupo alcóxido de um carbeno de Fischer pelo BBr;: 


OMe a со 
(0С), Мо ==C + ВВ; > ОС Мә =CPh + CO + BBr(OMe) 
\ 4” 
i 0 


Essa reação foi originalmente realizada em uma tentativa de converter o ligante carbe- 
no no seu análogo de bromo, M=CBrPh. Como ocorre com muitos projetos explora- 
tórios sintéticos, o resultado foi diferente daquele intencionado, e nesse caso muito 
mais interessante. 
Os ligantes alquilidinos СН ou CR são ligantes morchaptos de três elétrons ligados ao me- 
tal por uma ligação tripla M==€. 


(e) Ligantes alcenos 

Uma ligação x de C=C pode atuar como fonte de pares de elétrons na formação de 
complexos, como no sal de Zeise (1). Esse sal é preparado borbulhando-se eteno atra- 
vés de uma solução aquosa de íons tetracloroplatinato(II) na presença de Sn(Il), que 
ajuda a remoção de íons СІ das esferas de coordenação de РІШ): ; 


K,[PtC1,]+H,C == СН, - > K[PtCI.(n/-C,H9)]+KCI 


Uma outra rota para complexos de alceno é a remoção de Н” de um ligante alquila 


coordenado: 
| [Ph ;C][BF.} | Т 
ос ғыз ------> OC sa 1 
CR 
СНА —— CH,R 
с 2 с 
Е СЕХ 
1 
R 


Os ligantes alceno simples são doadores dihaptos de dois elétrons, porque o orbital л 
preenchido se projeta para o metal e doa elétrons para os orbitais do metal orientados 
adequadamente (Figura 16.104). Além disso, o orbital л* do ligante pode aceitar а 
densidade de eletrônica dos orbitais do metal preenchidos de simetria apropriada (Fi- 
gura 16.10b). Essa descrição de ligação metal-alceno em termos de doação de elétrons 
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5 H. Fischer, P. Hoffmann, FR. Kreissl, Н.Н. Schrock, U. Schuten е К. Weiss, Carbyne complexes. VCH, 
Weinheim (1988). 
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a partir do orbital л ligante preenchido e aceitação de elétron simultânea nos orbitais 
л antiligantes vazios é chamada de modelo de Dewar-Chatt-Duncanson. 

O caráter doador e receptor de elétrons parece estar equilibrado na maioria dos 
complexos de eteno dos metais d, mas o grau de doação е de retrodoação pode ser al- 
terado pelos substituintes. Um exemplo extremo é tetracianoeteno (33), que é um li- 
gante receptor forte de elétrons anormalmente por causa de seus grupos CN extratores 
de elétrons. O tetracianoeteno qualifica-se como ligante receptor л porque sua função 
como receptor domina seu papel como doador. Quando o grau de doação de densida- 
de eletrônica de um metal ao ligante alceno é pequeno. substituintes no ligante são cur- 
vados ligeiramente do metal, e o comprimento da ligação C—C é ligeiramente maior 
do que no alceno livre. Com metais ricos em elétrons ou substituintes retiradores de 
elétrons no alceno, a retro doação é maior. Substituintes no alceno estão então inclina- 
dos para longe do metal. е o comprimento da ligação C—C aproxima-se daquele de 
uma ligação simples С--С. Essas diferenças permitem que alguns químicos descre- 
vam о primeiro grupo como complexos л simples (34) e o segundo como metalociclos 
(35) com ligações simples М-С. 

O caráter doador e receptor de elétrons é uniformemente balanceado na maioria dos com- 

plexos de eteno dos metais а, mas o grau de doação e de rerrodoação pode ser alterado pe- 

los substituintes no alceno e pelo estado de oxidação do metal. 


(f) Ligantes dieno e polidieno 

Os ligantes dieno (--С--С--С--С--) e polidienos apresentam a possibilidade de li- 
gação polihapto. Da mesma forma que o efeito de quelato nos complexos de Werner 
(Segáo 7.7), os complexos de polieno resultantes normalmente sáo mais estáveis do 
que o complexo equivalente com os ligantes individuais, porque a entropia de disso- 
ciação do complexo é muito menor do que quando os ligantes liberados podem se mo- 
ver independentemente. Por exemplo, bis(n'-cicloocta-1,5-dieno)níquel(0) (36) é mais 
estável do que o complexo correspondente contendo quatro ligantes eteno. O ciclooc- 
ta-1,5-dieno é um ligante razoavelmente comum na química organometálica, em que é 
referido de forma atraente como “cod”, e é introduzido na esfera de coordenagáo do 
metal pelas reações de deslocamento de ligante simples. Um exemplo é: 


ШӨ 
с 2 МР А 


N 
|” Pd Қ A 


Os complexos de cod freqiientemente são usados como materiais de partida porque 
frequentemente possuem estabilidade intermediária. Muitos deles são suficiente- 
mente estáveis para ser isolados e manuseados, mas o cod pode ser deslocado por li- 
gantes muito mais fortes. Por exemplo, se a molécula Ni(CO), altamente tóxica é ne- 
cessária na reação, ela pode ser gerada diretamente a partir de Ni(cod), no frasco de 
reação: 


+  2NCPh 


+ cod — 


 NcPh 


[No(cod), (sol) + 4CO(g) —> Ni(CO), (sol) + 2cod(sol) 


Complexos de cicloocta-1,5-dieno fregiientemente são usados como materiais de partida 
em síntese; muitos deles podem ser isolados, mas o ligante pode ser deslocado por ligan- 
tes mais fortes. 
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41 Co,(PhC,Ph)(CO), 


(а) Ligante л-аШісо 

O ligante alila pode ligar-se a um átomo metálico em uma de duas configurações. 
Como ligante т]! (37), é um doador de um elétron: como ligante 11: (38) é um doador 
de três elétrons. No último caso, os substituintes terminais estão levemente dobrados 
para fora do plano do suporte principal de três carbonos e são anti (39) ou sim (40) 
em relação ao metal. É comum observar troca de grupo anti е sim, que em alguns ca- 
sos é rápido na escala de tempo de RMN. Um mecanismo que envolve a transforma- 
ção тэ пэт? frequentemente é invocado para explicar essa troca. Por causa da 
sua flexibilidade no tipo de ligação, os complexos n-alquilas em geral são altamen- 


te reativos. 
Há muitas rotas para os complexos alílicos. Uma é o ataque nucleofílico de um 


reagente de Grignard sobre um haleto de metal: 
2C,H,MgBr + NiCl, —E5 [Ni(m? -C,H,),]+2MgBrCl 


Reciprocamente, o ataque eletrofílico de um haloalcano no átomo metálico em um es- 
tado de oxidação baixo produz alil-complexos. 


R 
Q ZEN 
7,09 Е а 
HC =CHCH 0 — OC- Mi —0H¿CH =0H, “> 00-М-С00 o- 
2 | “б? + 
+ [IMn(CO)5] об с +07 o Ф 


Se o metal não é básico, а protonação do butadieno-complexo produz um complexo alílico: 


CH 
Жж? 


AA a 


| м + Hd --> 22 ТЕ 
“9027 Dc 0577 ~co 
o° 9 


Por causa da variabilidade do ligante alílica nesse ripo de ligação, complexos de -alila 


em geral são altamente reativos, 


(h) Ligantes alcinos 

O etino (acetileno) tem duas ligações x e, conseqüentemente, é um doador de quatro 
elétrons. Entretanto, nem sempre está claro da informação experimental que ele atua 
dessa maneira. Os etinos substituídos formam complexos polimetálicos muito está- 
veis em que o etino pode ser considerado doador de quatro elétrons. Um exemplo é 
nº-difeniletino(hexacarbonil)dicobalto(0) (41), no qual podemos ver uma ligação л 
com um dos átomos de Co e a segunda ligação л sobrepondo-se com o outro átomo 
de Co (42), (43). Como nesse exemplo, os grupos alquilas e arilas presentes no eti- 
no conteve estabilidade. Eles fazem isso reduzindo a tendência para reações secun- 
dárias do etino coordenado, como a perda do átomo de H acetilênico levemente áci- 


do para metal. 


Os etinos substituídos formam complexos polimetálicos muito estáveis em que o etino po- 
de ser considerado doador de quatro elétrons. 


A a ceia ma emita 


RN me бте tesao sr eua mera eta 


| 
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16.8 Complexos de polieno cíclicos 


Os ligantes polieno cíclicos estão entre os mais importantes na química organometáli- 
ca. Nesta seção, consideraremos os ligantes polieno cíclicos variando do ciclobutadie- 
no ao ciclooctatetraeno.'* Esses ligantes são capazes de formar os metalocenos ferro- 
ceno (4), bis(benzeno)cromo(0) (44) e o шапосепо (45). Um metaloceno consiste em 
um átomo de metal entre dois anéis polihaptos planares (como em ferroceno) e são in- 
formalmente chamados de “compostos sanduíches”. Alguns polienos cíclicos são co- 
nhecidos formar complexos em que eles são ligados a um átomo de metal através de 
alguns, mas não de todos os seus átomos de С, Nesses casos, o anel é não-planar. Ao 
lado desses complexos homolépticos de ciclopolieno há muitos outros compostos or- 
ganometálicos nos quais outros ligantes compartilham a esfera de coordenação de um 
metal com um polieno cíclico. 


(a) Compostos metalo ciclobutadieno 


O ligante comum mais simples do grupo, ciclobutadieno. é um doador de quatro elé- 
trons. Ele é instável como molécula livre, mas são conhecidos complexos estáveis, in- 
cluindo [Ru(CO),(n*-C,H)] (46). Essa espécie é uma das muitas em que a coordena- 
ção a um átomo metálico estabiliza uma molécula instável diferente. Por causa da ins- 
tabilidade do ciclobutadieno, o ligante deve ser gerado na presença do metal no qual 
ele será coordenado. Essa síntese pode ser acompanhada de várias maneiras. Um mé- 
todo é a deshalogenação de um ciclobuteno halogenado: 


É LO 
| 
| + FeCO), -- ос Pc + FeCl, + 600 


сі б 


Uma outra síntese é а dimerização de um etino substituído: 


Ph Ph Ph 
i И Ph 
CPh CPh : / \ 
А а С. ШШШ 
со --> Ph co E Co + PPh, 
d/ “Pen d Sem | 
3 3 
Cp Cp 


Ciclobutadieno é um doador de quatro elétrons que forma alguns complexos estáveis. 


(b) Compostos metalo-ciclopentadienílicos 


O ligante ciclopentadienila C,H, tem apresentado uma função principal no desenvolvi- 
mento da química organometálica e continua a ser o arquétipo dos ligantes polieno cí- 
clicos. Conhece-se um número enorme de compostos ciclopentadienila de metal. Al- 
guns têm C,H, como ligante monohapto, em que contribui com um elétron para uma li- 
gacáo о ao metal (7); outros contêm C,H, como ligante trihapto, quando doa três elé- 


trons. Normalmente, C,H, está presente como ligante pentahapto contribuindo com cin- ` 


co elétrons. A estrutura (8) mostra um composto que contém ambos os ligantes men. 

O ciclopentadienito de sódio é um material de partida comum para a preparação 
de compostos de ciclopentadienila. Pode ser preparado pela ação de Na no ciclopenta- 
dieno em solução de tetrahidrofurano: 


2Na+2CH, EE, 2Na[C¿H,]+H, 


A К К С 


O cátion сісіоргорепй é o membro mais simples na série; alguns complexos nº-ciclopropenila são conhe- 
cidos, mas não são comuns. 


M 


42 Vista ao longo de CC 


M 
43 Vista ao longo de MM 
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47 [№,(С:н.)3]* 


О ciclopentadienito de sódio reage com haletos de metal рага produzir metalocenos: 


2№а[с,н, + Май, 5 Ма + 2МСІ 


O resultado global é o deslocamento de ligante simples, mas o mecanismo pode ser 
mais complicado do que isso sugere. Os complexos bis(ciclopentadienila) de ferro, co- 
balto e níquel também são prontamente preparados por esse método. 

Muitos compostos ciclopentadienílicos metálicos são conhecidos. Alguns possuem С.Н, 


como ligante monohapto, outros contêm СЫН; como ligante trihapto, mas normalmente 
С.Н, está presente como ligante pentahapto que contribui com cinco elétrons. 


(c) Reações 

Por causa de sua grande estabilidade, compostos de 18 elétrons do Grupo 8 ferroceno, 
rutenoceno e osmoceno mantêm suas ligações ligante-metal sob condições bastante 
severas, е é possível realizar uma variedade de transformações nos ligantes ciclopen- 
tadienílicos. Por exemplo, eles sofrem a reações similares àquelas dos hidrocarbone- 
tos aromáticos simples, como acilação de Friedel-Crafts: Б. 


5 ACI, | 
CHCOC + Ре(тё-С.Н,), —S Fe б 


; | 
Ши + Ре(т-С;Н,) —— Fe + С.Н, 


Como pode ser imaginado, о produto litiado é um material de partida excelente рага а 
síntese de uma variedade ampla de produtos de anel substituído e, nesse contexto, se 
assemelha-se aos compostos organolítio simples (Seção 15.7). 
Por causa de sua grande estabilidade, os metalocenos de 18 elétrons do Grupo 8 mantém 
suas ligações ligante-metal sob condições bastante severas, e é possível realizar uma va- 
riedade de transformações nos ligantes ciclopentadienílicos. 


(d) Metalocenos relacionados 


Há muitas estruturas relacionadas interessantes além dos complexos simples de bis(ci- 


clopentadienila) e bis(areno). No jargão dessa área, essas espécies são referidas como 
“compostos sanduíches angulares” (Tabela 16.9), compostos “meio-sanduíche” ou 
“assento de piano” (6), e, inevitavelmente, “estante tripla” (47). Já encontramos com- 
postos de estante tripla e sanduíche de estante múltipla que incorporam [B,C,H,J*, 
que é isoeletrônico com [C,H,] mas tem uma tendência maior para formar compostos 
sanduíche empilhado do que o ligante ciclopentadienila. 
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Tabela 16.9 Compostos sanduíche angular 


esc оңдаса 


Formas gerais 16 elétrons 18 elétrons 


Mo V : Re m C] 
18 elétrons 18 elétrons 


Os compostos sanduíches angulares apresentam uma função principal na química 
organometálica dos primeiros elementos e os da metade do bloco а, е já encontramos 
um exemplo, o carbeno de Schrock [Та(1?-Ср).(СН,)(СН.)] (48). Outros exemplos in- 
cluem [TICL(n'-Cp))], [Re(n"-Cp).(CD], [W(r-Cp),(H),] e [Nb(1*-Cp),(CD,]. 

Como mostrado na Tabela 16.9, compostos sanduíche angular ocorrem com uma 
variedade de contagem de elétrons e estereoquímica. Suas estruturas podem ser siste- 
matizadas em termos de um modelo em que três orbitais do metal projetam-se para a 
face aberta da unidade Cp,M angular. De acordo com esse modelo, o metal fregiiente- 
mente satisfaz sua deficiência de elétrons quando a contagem de elétrons é menor do 
que 18 pela interação com pares solitários ou grupos С--Н nos ligantes. Por exemplo, 
esse modelo explica por que a orientação estericamente desfavorecida de CH, existe 
no carbeno Schrock, pois, ao adotar essa configuração o orbital preenchido pr no CH, 
simboliza a densidade eletrônica para um orbital no átomo de Ta (49). 


PURE NUR re am pr me AN A ae cosa 


As estruturas dos compostos sanduíche angular podem ser sistematizadas em termos de 
um modelo em que três orbitais do metal projetam-se para a face aberta da unidade 
Ср-М angular. 


ыы а 


(e) Ligação no ferroceno 


Embora os detalhes da ligação no ferroceno não estejam resolvidos, o diagrama de 
níveis de energia do orbital molecular mostrado na Figura 16.11 explica um conjun- 
to de observações experimentais. Esse diagrama refere-se à forma eclipsada (D,,) do 
complexo, que na fase gasosa é cerca de 4 kJ mol”! menor em energia do que а con- 
formação confusa; quase todos os metalocenos têm barreiras de conversão eclipsada 
confusa baixa. Focaremos nossa atenção nos orbitais de fronteira. Como mostrado 
na Figura 16.12, as combinações lineares de simetria adaptada (SALC) е) dos orbi- 
tais do ligante têm a mesma simetria que os orbitais d, e d,. do átomo metálico. О. 
orbital de fronteira de energia menor (aj) é composto de а. е as correspondentes 
SALC dos orbitais dos ligantes. Entretanto, há pouca interação entre os ligantes e os 
orbitais do metal porque os orbitais р do ligante se encontram - por coincidência — H 
na superfície nodal cónica do orbital d do metal. No ferroceno e outros complexos : 49 

de 18 elétrons bis(ciclopentadienila), o orbital de fronteira а) e todos os orbitais in- 

feriores estão preenchidos, mas o orbital de fronteira ет e todos os orbitais superio- 

res estão vazios. 
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tal molecular de um metaloceno de simetria 
Dn Às energias dos orbitais т de simetria 
adaptada dos ligantes C¿H, são mostradas à 
esquerda, os orbitais d relevantes do metal 
estão à direita, e as energias de orbital mole- 
cular resultante estão no centro. Dezoito elé- 
trons podem ser acomodados preenchendo- 
se os orbitais moleculares para cima, incluin- 
do o orbital a; na caixa. À caixa simboliza os 
orbitais geralmente observados como orbitais 
de fronteira nessas moléculas. 


ID" 
/) 


” 


тт "бі 


Os orbitais de fronteira são fortemente ligantes ou fortemente antiligantes. Essa 
característica permite a possibilidade da existência de metalocenos que divergem da 
regra de 18 elétrons, como o complexo de 17 elétrons [Ее(т-Ср).7 e o complexo de 
20 elétrons [Niy -Ср),1. Desvios da regra de 18 elétrons, entretanto, conduzem a mu- 
danças nos comprimentos da ligação М-С que se correlaciona bastante bem com o 
orbital molecular (Tabela 16.10). Similarmente, as propriedades redox dos complexos 
podem ser entendidas em termos da estrutura eletrônica. Então, já mencionamos que 
ferroceno é prontamente oxidado a íon ferrocinio, [Fe(n*-Cp),]*. De um ponto de vis- 
ta orbital, essa oxidação corresponde à remoção de um elétron do orbital não-ligante 
а). O complexo de 19 elétrons [Co(n"-Cp),] é muito mais prontamente oxidado do que 
o ferroceno, porque o elétron sai do orbital e antiligante para originar o íon de 18 elé- 
trons [Co(n-Cp),]”. | | | o 

Outra comparação útil pode ser feita com os complexos octaédricos. O orbital de 
fronteira е) de um metaloceno é o análogo do orbital e, em um complexo octaédrico, 
e o orbital а” mais o par е; de orbitais são análogos aos orbitais £,, de um complexo oc- 
taédrico. Essa similaridade formal se estende à existência de complexos de bis(ciclo- 
pentadienil) de baixo e alto spin (Tabela 16.10). A química redox dos metalocenos é 
permitida pelas similaridades com a dos complexos octaédricos simples. 


O esquema de ligação em ferroceno é mostrado nas Figuras 16.11 e 16.12. 


icone rp ce cc ae e a nte js 
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Figura 16.12 Combinações de orbital de si- 
metria adaptada originando os três tipos de 
orbitais de fronteira do metaloceno. À coinci- 
dência acidental da superfície nodal dos orbi- 
tais dz ел do С.Н, resulta em interação des- 
prezível apesar de ser permitida por simetria . 


Tabela 16.10 Configuração eletrônica e comprimento de ligação M—C em complexos de 
M(n"-CsHs)a 


Complexo Elétrons de valéncia Configuração eletrônica RiM-OJ/Á 
М(С;Н;), 15 еа" 2.28 
Ст(С;Н,), 16 eia, 2,17 
Mn(C;H,CH,)j 17 е?а? 2,11 
Ее(С;Н,), 18. еза! 2,08 
Со(С:н;), 19 езела? 2,12 
Ni(CsHs)o - 20 no ejeria? | 2,20 


"Os dados são citados para esse complexo porque Мп(С.Н„)„ possui configurações de spin ато a+ 2 еее 


consequentemente um comprimento de ligação М--С longo anômalo (2,38 А). 


Exemplo. 16.6 Identificando a estrutura eletrônica do metaloceno e a 
estabilidade 


Consulte a Figura 16.11. Discuta а ocupação е а natureza do HOMO em [Co(n*-Cp),]* 
e a mudança na ligação metal-ligante em relação ao cobaltoceno neutro. 


Resposta: O íon [Co(n?-Cp),J' contém 18 elétrons de valéncia (nove do Co, 10 dos 
dois ligantes Cp, menos um para a única carga positiva). Assumindo-se que o diagra- 
ma de nível de energia do orbital molecular se aplica para ferroceno, a contagem de 18 
elétrons conduz à dupla ocupação dos orbitais até ау. A molécula de cobaltoceno de 
19 elétrons possui um elétron adicional no orbital е”, que é antiligante em relação ао 
metal e ao ligante. Deste modo, a ligação metal-ligante seria mais forte e mais curta 
em [Co(n*-Cp),]* do que em [Co(n”-Cp),]. Isso é suportado pelo dado estrutural. 


Teste seus conhecimentos 16.6 Usando o mesmo diagrama de orbital 
molecular, comente se a remoção de um elétron de [Fe(mº-Cp),] para 
produzir [Fe(n”-Cp),]' produziria uma mudança substancial no comprimento 
da ligação М--С em relação ao ferroceno neutro. 


CeRore rena sesr oe casei вэ» PA ееееееее0%%8880000006Шеө еи 
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(f) Compostos metalo-areno 


O benzeno e seus derivados são fregiientemente doadores de seis elétrons hexahaptos 
(como em (44)) nos quais todos os seis elétrons estão compartilhados com o metal. A 
ativação fotoquímica e térmica de carbonilas em geral é uma rota efetiva para introdu- 
zir ligantes polieno-cíclicos neutros na esfera de coordenação do metal. Por exemplo, 
o hexacarbonilcromo(0) pode ser refluxado com um areno para produzir tricarbonila 
de areno: 


ССО), + CH, —> [Сг(#-С„Н„)(СО),]+3 CO 


Benzeno e seus derivados fregiientemente são hexahaptos. 


(g) Compostos metalo-ciclooctatetraeno 


O ciclooctatetraeno é um ligante grande que é encontrado em uma variedade ampla de 
arranjos de ligação. Ele usa alguns de seus elétrons л para ligar-se ао metal quando é 
um ligante n? е тү` (50), ou um né, e nesses casos o anel é dobrado. Mais uma vez, a fo- 
toquímica fornece uma rota boa para complexos de carbonila ciclooctatetraeno: 


Fe(CO), + CH, "э [Fe(h*-C,H;)(CO);,]+2 CO 


A versatilidade da ligação do ciclooctatetraeno também é mostrada pela sua habilida- 
de de atuar como ponte entre dois átomos metálicos, (51) e (52). Como já menciona- 
do, quando C,H; é um ligante në (45), é considerado grupo СЫН aromático planar: 


O ciclooctatetraeno pode ser dihapto, tetrahapto, hexahapto ou octahapto como ligante; 
no último caso, o anel é planar. 


(h) Complexos polieno-cíclicos fluxionais 
Um dos aspectos mais potáveis de muitos polieno-complexos cíclicos é sua não-rigi- 


dez estereoquímica. Por exemplo, à temperatura ambiente os dois anéis na ferroceno 


giram rapidamente um em relação ao outro (53). Esse tipo de processo fluxional é cha- 
mado de rotação interna, e é similar ao processo no etano. 

De maior interesse é a náo-rigidez estereoquímica que frequentemente é vista 
quando um polieno cíclico conjugado está ligado a um átomo metálico através de al- 
guns mas não todos os seus átomos de С. Em tais complexos a ligação metal-ligante 
pode migrar no anel; no jargão informal dos químicos organometálicos essa rotação 
ішегпа é chamada de “anel zumbindo”. Um exemplo simples é encontrado em 
Ібе(п '-Cp)(CH),], no qual o único sítio de ligação do átomo de Ge ао anel ciclopen- 
tadieno salta ao redor do anel em uma série de deslocamentos -1,2, ou movimento 
em que uma ligação C—-M é substituída por uma ligação C—M no próximo átomo de 
С ao redor do anel (Figura 16.13a). А grande maioria dos complexos de polieno flu- 
xional que tem sido investigada migra por deslocamentos-1,2, mas não é conhecido 
se essas mudanças são controladas por um princípio de movimento mínimo ou por al- 
gum aspecto de simetria de orbital. 

RMN fornece evidência principal para a existência e mecanismo desses processos 
fluxionais, pois ocorrem em uma escala de tempo de 107 a 107 s, e pode ser estudado 


por RMN de `H e de “С. O composto [Ru(n*-C¿H,)(CO);] (50) é uma ilustração da ` 


abordagem. À temperatura ambiente, seu espectro de RMN de ІН consiste em uma li- 
nha simples e aguda que pode ser interpretada como surgindo de um ligante simétrico 
т-с,н, (Figura 16.14). Entretanto, estudos de difração de raios X de monocristais 
mostram inequivocamente que o ligante é tetrahapto. Esse conflito é resolvido pelo es- 
pectro de RMN 'H a temperaturas baixas, pois à medida que a amostra é resfriada o si- 
nal alarga e então se separa em quatro picos. Esses picos são esperados para quatro pa- 


A AE consenso e reg a = 


a mr ra mr 
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Figura 16.13 (а) O processo fluxional em [Ge(n'-Cp)(CH,),] ocorre por uma série de desloca- 
mentos -1,2. (b) A fluxionalidade de [Ru(n*-C¿H¿)(CO),] pode ser descrita similarmente. Precisa- 
mos imaginar que o átomo de Ru está fora do plano da página; os ligantes CO foram omitidos. 


res de prótons de um ligante n*-C,H; (54). A interpretação é que, à temperatura ambien- 
te, o anel está girando ao redor do átomo do metal rapidamente comparado com a esca- 
la de tempo do experimento de RMN, assim um sinal médio é observado. A temperatu- 
ras mais baixas o movimento do anel é mais lento, e as conformações distintas existem 
por empo suficiente para serem resolvidas. Uma análise detalhada da forma da linha do 
espectro de RMN pode ser usada para medir a energia de ativação da migração.” 


Muitos complexos polieno-cíclicos exibem fluxionalidade e sofrem à rotação interna. 


16.9 Reatividade dos compostos organometálicos do início 
dos blocos de f 
Há similaridades fortes entre as propriedades químicas dos compostos organometáli- 


cos do início do bloco d (os dos Grupos 3 ao 5) e aqueles do bloco f. Especificamen- 
te, compostos organometálicos do início do bloco d e os do bloco f são oxofílicos e ha- 


lofílicos, altamente reativos para a clivagem da ligação С--Н, e possuem pouca ten- 


dência para formar ligações М--М sem ligantes unindo por pontes. Sob condições 
normais de laboratório, carbonilas metálicas neutras são desconhecidas para os ele- 
mentos do bloco fe são muito raros para os Grupos 3 e 4 no início do bloco d; um 
exemplo é [Ti(CO),(dmpe)]. Já encontramos alguns desses fatores na discussão de car- 
benos de Schrock. Muitas dessas propriedades podem ser racionalizadas em termos de 
dureza, caráter eletropositivo, baixa contagem de elétrons e número limitado de esta- 
dos de oxidação acessíveis que caracterizam esses elementos do bloco d e f. 


(a) Oxofilicidade 

Os elementos do início dos blocos d e f são duros e esta propriedade é mostrada por 
sua afinidade pelos ligantes duros como O e СІ. А afinidade por O é evidente nas рго- 
priedades das carbonilas desses elementos. Por exemplo, a reação do monóxido de car- 
bono com [Zr(n-Cp),(CH,),] gera um n/-acetila ligado ao O e ao С (ao invés de um 
n'-acetila simples ligada ао C dos últimos metais а): 


%%%%а%%60%0640440004%%40өө6.0ЫЫЫЫ.4ШЫ.ЫЫЫЫЫ6Ы6ү6 OO 6 ее өзг енене 4%4%%%04%44% шө Ronson os ore an os resets anna sa sds 


7 LM. Jackman е FA. Cotton (ed.), Dynamic nuclear magnetic resonance spectroscopy. Academic Press, 
New York (1975). 

“ Para uma revisão da química de organolantanídeos, ver W.J. Evans, Adv. Organometal. Chem. 24, 131 
(1985). Para organoactinídeos, ver T.J. Marks е A. Streitwieser, p. 1547, e T.J. Marks, р. 1588, in G. Seaborg, J. 
Katz, e L.R. Morss, Chemistry of the actinide elements, Vol. 2. Chapman et Hall, London (1986). 
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Figura 16.14 Espectro de RMN de 'H para 
[Ащт“С,Н.) (СО) ] a várias temperaturas. 
(De FA. Cotton, In Dynamic nuclear magne- 
tic resonance spectroscopy (ed. L.M. Jack- 
man e FA Cotton), capítulo 10. Academic 
Press, New York (1975).) 
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Nessa reação, o orbital central vazio no material de partida [Zr(n-Cp) (CH9,] é utili- 
zado no produto pelo ligante T/-acetila. Similarmente, а reação entre um complexo de 
diidreto de zircônio e o CO na presença de H, resulta na redução e na migração do oxi- 
gênio na esfera de coordenação do átomo de Zr:”? 


O 
T 
©з 


О 
* * С ж 
Cp Cp Cp 
N H Y / н, OCH, 
Zr + СО — Z — H —= Zr 
Ж H Ж + / Ny 


Como explicamos a seguir, o pentametilciclopentadienila confere maior estabilidade 
do que o ligante ciclopentadienila não substituído nos compostos organometálicos do 
início do bloco d e do bloco f. 


Os compostos organometálicos do início do bloco d e os do bloco f são oxofílicos. 


Os metais d do início possuem uma forte tendência para ativar ligações C—H. A cli- 
vagem intermolecular C—H é difundida para Ru, Rh, e Ir. Essa tendência é tão pro- 
nunciada, por exemplo, que tentativas para preparar [Ti(n? -Cp),] de fato produzem o 
- dímero (55) em que as ligações C—H são adicionadas oxidativamente ao átomo de Ti. 
Para suprimir isso e outras reações indesejáveis, frequentemente é usado o ligante pen- 
tametilciclopentadienila. Esse ligante não tem átomos de H nos carbonos do anel, as- 
sim a clivagem C—H é evitada. Ele também é mais rico em elétrons do que o Cp e for- 
ma ligações metal-ligante um pouco mais fortes. Além disso, o volume do ligante Cp* 
bloqueia o acesso ao metal e então impede as reações associativas. 
Um exemplo notável da ativação C—H, a ativação das ligações С--Н no metano 
por um composto organometálico de lantanídeo, foi descoberto por Patrícia Watson. A 
descoberta foi baseada na observação que “CH, troca “С com o grupo CH, preso ao Lu: 


(b) Clivagem C—H 


[LuCp*(CH)] + "CH, ——> [LuCp*,(*CH,)] + CH, 


Essa reacáo pode ser realizada em ciclohexano deuterado com nenhuma evidéncia pa- 
ra a ativação da ligação C— D do ciclohexano, presumivelmente porque o ciclohexano 
também é volumoso para ganhar acesso ao centro metálico. A ativação do metano tam- 
bém tem sido observada com complexos organoactinídeos e dos últimos elementos do 
bloco d. Centros de metal eletrofílicos promovem essa reação, e foi proposto um inter- 


mediário de quatro centros: 
R'---H 1% R H 


| 
Т MR + RH — | | — | + | 


< N 
% “н 26 М---В M R 


4%4%86»%%0468045898900496ө600Ы00660.0..1..0666666Ыыы6 өз 90606ы600Ы6Ш66Ц606Ы 6 бө өс бе rro rro rra rr rara 


55 19 Cp* é pentametilciclopentadienila. 
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Os metais do início do bloco а têm uma forte tendência para ativar as ligações C—H; os 
últimos metais do bloco а compartilham essa habilidade no ambiente correto. 


Ligação metal-metal e agregados metálicos 


Os químicos orgânicos devem realizar esforços heróicos para sintetizar agregados co- 
mo um cubano (56). Ao contrário, uma das características distintas da química inorgá- 
nica é o número grande de moléculas poliédricas empacotadas, como a molécula de P; 
tetraédrica (Seção 11.1), os agregados do início do bloco d unidos por ponte de haleto 
octaédrico (Seção 9.9), os carboranos poliédricos (Seção 10.6) e os agregados organo- 
metálicos que discutimos aqui. Incluiremos alguns compostos não-organometálicos 
nesta seção para permitir uma discussão completa das ligações múltiplas metal-metal. 


16.10 Estrutura 


Definimos agregados metálicos como complexos moleculares com ligações metal- 
metal que formam estruturas triangulares e empacotadas maiores. Essa definição ex- 
сіш os compostos М--М--М lineares. Ela também exclui compostos gaiola, nos 
quais vários átomos de metal estão unidos exclusivamente рог ligantes de ponte. ? A 
presença de ligantes unidos por ponte em um agregado (tal como (57)) levanta a pos- 
sibilidade de que os átomos são unidos por interações M—L—M em vez de ligações 
M—M. Os comprimentos da ligação são de alguma ajuda do se resolver esse assunto. 
Se a distância M—M for muito maior do que duas vezes о raio metálico, é razoável 
concluir que a ligação M—M é muito fraca ou ausente. Entretanto, se os átomos de 
metal estão dentro de uma distância de ligação razoável, a proporção da ligação que é 
atribuída à interação direta M—M é ambígua. Por exemplo, houve debate na literatu- 
ra sobre a extensão de ligação Fe—Fe em [Fe,(CO),] (58). 

As forças de ligação metal-metal nos complexos metálicos não podem ser deter- 
minadas com precisão grande, mas uma variedade de evidências - como a estabilida- 
de dos compostos e as constantes de força M—M - indica que há um aumento nas for- 
ças de ligação М—М quando descemos no grupo no bloco а. Essa tendência contras- 
ta com aquela no bloco p no qual as ligações elemento-elemento normalmente são 
mais fracas para os membros mais pesados de um grupo. Como conseqiiéncia dessa 
tendência, os sistemas ligados por metal-metal são mais numerosos para os metais d 
do Período 4 e 5. 


(a) Contagem de elétrons e estrutura dos agregados matálicos | 


Agregados organometálicos são raros para o início dos metais d e desconhecidos para os 
metais f, mas um número grande de agregados de carbonilas metálicos existem para os 
elementos dos Grupos 6 ao 10. A ligação nos agregados menores podem ser prontamen- 
te explicada em termos de uma ligação de pares de elétrons local М—М e M—L e a re- 
gra dos 18 elétrons, mas agregados octaédricos M, e maiores não seguem esse padrão.” 

Uma correlação semi-empírica de contagem de elétron e estrutura dos agregados 
organometálicos maiores foi apresentada por K. Wade e refinada por D. M.P. Mingos 
e J. Lauher. Essas regras de Wade-Mingos-Lauher estão resumidas na Tabela 16.11; 
elas se aplicam mais confiavelmente aos agregados dos Grupos 6 ao 9. Em geral (e co- 
mo nos hidretos de boro que se aplicam considerações similares), estruturas mais aber- 
tas (que possuem poucas ligações metal-metal) ocorrem quando há uma contagem de 
elétron de valência (СЕУ) mais alta. 


2... .... 4%4%%6%%8906%04өө6өөее ө сеге езен „жжет жж» ‚кже е» .....»ш. coro”. AS 44%%44....... .. 


- Essa definição algumas vezes é negligenciada. Ocasionalmente qualquer sistema ligado M—M é referido 
como agregado, e em geral químicos não fazem a distinção entre compostos gaiola e agregados. 
ё БР. Mingos е D.J. Wales, Introduction to cluster chemistry. Prentice Hall, Engewood Cliffs (1990); J.W. 


Lauher, J. Am. Chem. Soc. 100, 5305 (1978). 


58 Fe,(CO)y 
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Tabela 16.11 Correlação da contagem de elétrons de valência dos agregados com a estrutura” 


Estrutura 

Número de do aglomerado Contagem de 

átomos metálicos metálico elétron de valência Exemplo 

1 Metal único О 18 a (2) 

2 Linear О-О 34 (СО) 

3 Triângulo fechado 4 | 48 Со,(СО),СН (59) 

4 Теїгаейго A 60 Со (СО), (57) 
Borboleta 4 62 [ғе,(СО), СР (60) 
Quadrado a 64 Оз (СО), 

5 Trigona! bipiramidal 72 Ов-(СО),, 
Pirâmide quadrada і 74 FesC(CO),s 

6 Octaédrico 86 Ru¿C(CO),; 
Prisma trigonal Сӣ 90 [Ah¿C(CO),.J7 


“Рага uma tabela mais extensa, ver J.W. Lauher, J. Am. Chem. Soc, 100, 5305 (1978). 
Tabela 16.2 


As regras de Wade-Mingos-Lauher identificam uma correlação entre uma contagem de elé- 
trons de valéncia e as estruturas de complexos organometálicos grandes. 


(rr rr rr rr rr rr Т AR A UCA UU Ina oc re arte vo ro 


Exemplo 16.7 Correlacionando dado espectroscópico, contagem de 
elétrons de valência do agregado e estrutura 

A reação de clorofórmio com [Со,(СО);] produz um composto de fórmula 
[Co,(CH)(CO),]. Dados de RMN e de IV indicam a presença só de ligantes CO termi- 
nais е a presença de um grupo CH. Proponha uma estrutura consistente com о espec- 
tro e a correlação de CEV com a estrutura. 


Н 
2. 
4 
È 
{ 
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é 
A 
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Resposta: Os elétrons disponíveis para o agregado são: 27 para três átomos de Co, 18 

para nove ligantes CO e 3 para CH (assumindo que o último é simplesmente C-ligado: Н 
um elétron de С é usado рага a ligação С--Н, assim três estão disponíveis рага a liga- 
ção no agregado). А СЕУ total resultante de 48 indica um agregados triangular (ver 0 

Tabela 16.11). Uma estrutura consistente com essa conclusão е а presença de somen- С / 
te ligantes CO terminais e um ligante CH tampando estão ilustradas em (59). N 


O — 


уя, 
“ОООО ООО ОК ЛЛ ыы ыла қошы ОЛУШ ОЕ "Хе 
Teste seus conhecimentos 16.7 О composto [Fe,Cp,(CO),] é um sólido 26 
“к -escuro. Seu espectro de IV mostra um estiramento CO único em 1640 тіз 

m”. O RMN”H é uma linha única até mesmo a temperaturas baixas. А £ 
artir desta informação espectroscópica e dá CEV, proponha uma estrutura 


para [Fe¿Cp¿(CO),]. 59 Co;(cH)(CO); 


rn Rca canon ca nara soon a ru roca КК rro rro %6%8.%%%%4ө6аа0е4еө00.ө006Ы.6ЫЫЫЫшшЫ66ЫЫүөы00ЫЫш6 ы іе е oo 


A rp em 


(b) Estrutura e analogia isolobal 


Uma boa maneira de ilustrar a incorporação de hetero-átomos em um agregado metá- 
lico é usar analogias isolobais (Seção 3.6). ” Essas analogias permite-nos fazer um pa- 
ralelo entre [Co (CO) (CH)] (59) e [Co,(CO),,] (57), e ambos podem ser considerados 
fragmentos de Co;(CO), triangulares fechados de um lado por Co(CO), ou por CH. Os 
grupos СН e Со(СО); são isolobais porque cada um possui três orbitais e três elétrons 
disponíveis para a participação na ligação. Uma complicação menor nesta comparação 
é a ocorrência de grupos Co(CO), junto com ligantes CO unidos por pontes em 
[Co (CO),+], porque ligantes unidos por pontes e terminais frequentemente possuem 
energias similares. 

As analogias isolobais permite-nos fazer muitos paralelos entre sistemas com li- 
gação metal-metal contendo somente metais 4 e sistemas mistos contendo metais do 
bloco d e do bloco p. Exemplos adicionais são dados na Tabela 16.12, na qual será ob- 
servado que um átomo de P é isolobal com СН; da mesma forma é conhecido um agre- 
gado similar ao (59), mas com um átomo de P fechado. Similarmente, os ligantes CR, 
e Fe(CO), são capazes de ligar-se a dois átomos metálicos em um agregado; CH, e 
Mn(CO), podem ligar-se a um a metal. 2 


Analogias isolobais permite-nos fazer muitos paralelos entre sistemas com ligação metal-me- 
tal contendo somente metais d e sistemas mistos contendo metais do bloco d e do bloco p. 


16.11 Síntese 


Um dos métodos mais antigos para a síntese de agregados de metálicos é a expulsão 
térmica de CO de uma carbonila metálica.” A formação pirolítica de agregados pode 
ser analisada, de um ponto de vista de contagem de elétrons, um decréscimo nos elé- 
trons de valência ao redor do metal resultante da perda de CO é compensada pela for- 
mação de ligações М--М. Um exemplo é a síntese de [Co,(CO),,] pelo aquecimento 
de [Со, (СО): 


2 Со (СО), —2— Со (СО), + 4CO 


Essa reação se dá lentamente à temperatura ambiente, assim amostras de octacarbonil- 
dicobalto normalmente estão contaminadas com dodecacarboniltetracobalto.” 


4%%%%%%% еее еее еее еававанна ооо оеооо ото оо ейесееееееегезесегегеген ТЕ ....... 4.4...шш аа 


A aplicação de analogias isolobais aos agregados está descrita na conferência de prêmio Nobel R. Hoff- 
mann, Angew. Chem. Ont. Ed. Eng. 21, 711 (1982). As estruturas de organometálicos e agregados também 
estão bem sistematizadas pelas relações isoeletrónicas: J. Ellis, J. Chem. Educ. 53, 2 (1976). 
® R.D. Adams, In The chemistry of metal cluster complexes (ed. D.F. Shriver, H.D. Kaez, and R.D. Adams), 
Chaper 3. VCH, Weincheim (1990). 

* Uma gama ampla de agregados de ósmio e de ruténio com estruturas interessantes foi preparada pelo 
método de pirólise: J. Lewis and B.F.G. Johnson, Pure Appl. Chem. 54, 97 (1982). 
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| 
Tabela 16.12 Alguns fragmentos isolobais do bloco ре do bloco а” Н 
Ї 
ея =$ | 
| | | 
ба | | 
Híbridos: Н;С OS (ОС) ¿Mn у (ОС), Co | 
1 
П 
0 | 
© | 
Еді с0 | 
Hibridos: б Nod Fo ! 
Ny | co | 

С 

0 

H 
(СО); H(CO), 

С Со Ее | 
Híbridos: O Ч 6 | 
| 
| 
í 


H 
| ns 
Híbridos: Aos 


Atômico: 


H 
Híbridos: B | 


Atômico: 


Híbridos: 


*Mostrando as representações do orbital atômico e do hibrido. 
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Uma reação amplamente empregável e mais controlável baseia-se na condensação de 
um ânion de carbonila e um complexo organometálico neutro: 


[Ni (CO) „+ Ni(CO), — [Ni(CO),,J” + 4CO 
O complexo de Ni, possui uma CEV de 76 enquanto que o complexo de Ni, tem uma 
contagem de 86. O nome descritivo condensação redox fregientemente é dado para 


reações desse tipo, que são muito úteis para a preparação de agregados de carbonilas 
aniônicas. Nesse exemplo, um agregado trigonal bipiramidal contendo Ni com núme- 


ro de oxidação — + e Ni(CO), que contém Ni(O) é convertido em um agregado octaé- 


drico tendo Мі com número de oxidação — +. O agregado і, (СО) Г”, que tem qua- 
tro elétrons em excesso dos 72 esperados para uma bipiramide trigonal, ilustra uma 
tendéncia razoavelmente comum para os agregados do grupo 10, de possuir uma con- 
tagem de elétrons em excesso daquela esperada das regras de Wade-Migos-Lauher. 

Um terceiro método, do qual F.G.A. Stone” foi o pioneiro, baseia-se na conden- 
sação de.um complexo organometálico contendo ligantes deslocáveis com um com- 
posto organometálico insaturado. O complexo insaturado pode ser um alquilideno de 
metal, L,M=CR,, um alquilidino de metal. L,M==CR, ou um composto com ligações 
múltiplas metal-metal: 


Кы ua 20% 
(СО), Mo —C + Р(оф, 220, с 
Ro (СО); Мо Pt(cod) 
tol 
| 
С 
(CO), N 
CpW(CO), ( == С — to) + CoxCO), — W —|— Со(С0); 
Cp NIZ 
Co 
(CO), 
| 0 
. 0 х с * 
к А SS E 
-C,H ў ч i 
Cp'Rh SS hop + PIPR),CH, = 1. о * 
C s — ¿Den 
0 3 
б 
PhP PPh, 
/ 
Pt 
-2PPh; 
Cp(OC} Mo = Mo(CO);Cp + PiPPh), ---> Ср(ОС), Мо = Мо(СО), Ср 


Normalmente são usados três métodos para preparar agregados metálicos: expulsão tér- 
mica de CO de uma carbonila metálica, condensação de um ânion de carbonila e de um 
complexo organometálico neutro, e a condensação de um complexo organometálico com 
um composto organometálico insaturado. 


16.12 Reações 

Já vimos alguns exemplos da reatividade de agregados metálicos na discussão sobre as 
sínteses. Algumas outras reações comuns de agregados são substituição de ligantes, 
fragmentação e protonação. 
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(a) Substituição versus fragmentação 

Como as ligações M—M geralmente são comparáveis em força às ligações M—L, 
frequentemente há um balanço delicado entre a substituição de ligante e a fragmenta- 
ção do agregado. Por exemplo, o dodecacarboniltriferro(0), [Fe,(CO) 5], reage com tri- 
fenilfosfina sob condições moderadas para produzir produtos simples mono e dissubs- 
tituídos bem como alguns produtos de fragmentação: 


Fe(CO),, + PPh, — Fe (CO), (РР) 
+ Ее,(СО) (РР), + Fe(CO), 
+ Fe(CO),(PPhy) + Ег(СОҘХРРВ,), + CO 


Entretanto, para tempos de reação um pouco mais longos ou temperaturas elevadas, 
são obtidos somente os produtos da clivagem de monoferro. Como a força de ligações 
М--М aumenta quando descemos no grupo, os produtos da substituição de agregados 
mais pesados como [Ru;(CO) (PPh,;),] ou [Оѕ, (СО), „(РРћ,),} podem ser preparados 
sem fragmentação significativa nos complexos mononucleares. 


Em agregados organometálicos freqiientemente há um balanço delicado entre a substitui- 
ção de ligante e a fragmentação. 


(b) Protonação 

A tendência dos prótons se prenderem ao metal em agregados é até mesmo mais pro- 
nunciada do que aquela das carbonilas mononucleares. Essa basicidade de Brgnsted 
está associada com a protonação de ligações М--М para produzir uma ligação formal 
3c, 2e igual àquela no diborano: 


н 
MM + Н — Ж 
2c, 2e M M 

3c, 2e 


Por exemplo: 


[Fe (CO); ] +H — [Fe H(CO) Г 


Como esperado, ânions de agregados metálicos são bases muito mais fortes que os 
seus análogos neutros. À ponte М--Н--М é de longe o modo de união mais comum 
do hidrogênio, mas o hidrogênio também é conhecido por fazer ponte triangular de 
três átomos faciais e residir dentro de um poliedro metálico. 


А tendência de prótons de se ligar a átomos metálicos em agregados é mais pronunciada. 


do que nas corbonilas mononucleares. 


(c) Transformações de ligantes assistidas pelo agregado 
As transformações de ligante nos agregados algumas vezes imitam aquelas que ocor- 
rem nos metais isolados. Entretanto, um agregado fregientemente facilita as ligações 
de ligante por causa da presença de vários átomos próximos a um ligante que fornece 
oportunidades adicionais para as interações. Dois exemplos serão dados, um envolven- 
do o ligante CH, e o outro, CO.” 

O agregado de ósmio [Os,(H,X(CH,)(CO) jo] sofre a uma transferência de átomos 
de OH para o esqueleto metal-átomo: 


“ G, Lavigne, Cluster-assisted ligand transformations, іл The chemistry of metal cluster complexes (ed. D.F. 
Shriver, Н.О. Kaesz, and R.D. Adams), p. 201. VCH, Weinheim (1990). 
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0 М NES & М 5 М 
Бы; Б Os = oc Os ТС) Os тысы Os Ó Os 
С 0 
5 $ 0 б H 2 


А mistura de produtos em equilíbrio resultante pode perder um ligante CO, Uma série 
similar de transformações pode ocorrer na superfície do metal. Entretanto, a química 
de superfícies de metal não pode ser estudada no detalhe que foi possível nesse estu- 
do. Em solução, RMN parece ser muito útil, e, no estado sólido, medidas de difração 
de raios Хе de néutrons forneceram informação estrutural precisa. 

À inserção migratória de CO e o ataque no CO pelos nucleófilos foram observa- 
dos em agregados. Entretanto, de maior interesse, são reações em que os metais traba- 
lham em concordância para promover transformações de ligante. Um exemplo é a 
maior facilidade de clivagem do ligante CO em: 


0 + 
C— CH, 
0 a O 0 
| сс | 
С 3 С 
т A с аыр = /_ 
ЖОТА = ORFAN 
у ES El 
NY AY 
e E А | 
[Fe¿(Co)y (Со). [Fe (CO) o (11,-COAC)]” 


onde Ac simboliza CH,CO. Essa acilação do átomo O do CO foi observada somente 
em agregados. Assim, o grupo acetato produzido é um grupo abandonador bom e po- 
de ser removido por transferéncia de elétrons no agregado, que mantém a contagem de 
elétrons. Esse processo produz carbeto metálico com o carbono em um ambiente tetra- 
coordenado, mas longe de um tetraedro: 


о E 
% 
_C—CH, 
Р. Ei 
e >5- +Na Aee as e 
Dc Fe “ы -Мадс / AZ 
AV NHL 
“7 ў М. РА N 
[Fe (CO), (ш-СОАс)” [Fe, (СО), (ш-0)2 
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Em agregados de penta e de hexaferro, o átomo C é encontrado em ambientes de coor- 
denação quadrado piramidal e octaédrico. A partir desses exemplos e de outras áreas 
da química inorgânica - como carboranos (Seção 10.6) е carbetos de metal sólido (Se- 
ção 10.10) —, vemos que o carbono participa de uma ampla gama de arranjos de liga- 
ção que são sem precedentes na química orgânica. 


Leitura complementar 


Alguns textos introdutórios excelentes estão disponíveis: 


Ch. Elschenbroich and A. Slazer, Organometallics. VCH, Weinheim 
(1992). | 


Р. Powell, Principles of organometallic chemistry. Chapman Et. Hall. 
London (1988). 


R.H. Crabtree, The organometallic chemistry of the transition metals. 
Wiley-Interscience, New York (1994). 


A. Yamamoto, Organotransition metal chemistry. Wiley-Interscience, 
New York (1986). 


C.M. Lukehart, Fundamental transition metal organometallic che- 
mistry. Brooks Cole, Belmont (1985). 


Exercícios 
16.1 Моппеіе as espécies e desenhe as estruturas de (a) Fe(CO),, (Б) 
Ni(CO),, (e) Мо(СО), (9) Мп.(СО), (е) М(СО),, (£) [Pt (C,H T. 


16.2 (a) Esboce uma interação тү’ ? de 1,3- butadieno comum átomo de 
metal e (b) faça o mesmo para uma interação тү. 


16.3 Atribua números de oxidação ао átomo metálico em (a) 
[Fe(n*-C.H.),][BF,], (b) Fe(CO),, (с) [Ее(СО) Је (4) Со(СО),. 


16.4 Conte о número de elétrons de valência para cada átomo de metal 
nos complexos listados nos exercícios 16.1 e 16.3. Algum deles fogem 
da regra dos 18 elétrons? Se sim, isso se reflete em sua estrutura ou 


propriedades químicas? 


16.5 Exprima os dois métodos comuns para a preparação de carboni- 
las metálicas simples e ilustre sua resposta com equações químicas. A 
seleção do método é baseada em considerações termodinâmicas ou ci- 
néticas? 


16.6 Sugira uma ѕедйёпсіа de reações para a preparação de Fe(di- 
fos)(CO),, dados ferro metálico, CO, difos (Ph,PCH,CH,PPh,) e ou- 
tros reagentes de sua escolha. 


16.7 Suponha que lhe seja dada uma série de compostos de tricarbo- 
nila tendo as simetrias respectivas С,,, D,, e С,. Sem consultar o mate- 
rial de referéncia, quais dessas exibiria o maior número de bandas de 
estiramento de CO no espectro de IV. Certifique sua resposta e dé o nú- 
mero de bandas esperadas para cada um consultando a Tabela 16.5. 


Uma cobertura mais detalhada está disponível em: 


J.P. Collman, L.S. Hegedus, J.R. Norton, and R.G. Finke, Principles 
end applications of organotransition metal chemistry. University 
Science Books, Mill Valley (1987). 


G. Wilkinson, ЕС.А. Stone, and E.W. Abel (ed.), Comprehensive or- 
ganometallic chemistry. Pergamon Press, Oxford (1982 et seg.). Esta 
série de volumes fornece introduções excelentes e detalhes para todas 
25 áreas da química organo-metálica. Desenvolvimentos mais recen- 


tes aparecem na segunda edição (1995). 


D.F. Shriver, H.D. Kaesz, and R.D. Adams (ed.), The chemistry of me: 
zal cluster complexes. УСН, New York (1990). 


M. Bochman. Organometallics. Oxford University Press (1994). 


16.8 - O composto Ni,(C¿H.), (CO), possui uma única absorção do es- 
tiramento CO em 1761cm™. Os dados de IV indicam que todos os li- 

. gantes C,H, são pentahaptos e provavelmente em ambientes idênticos. 
(2) Com base nestes dados, proponha uma estrutura. (b) А contagem de 
elétron para cada metal em sua estrutura concorda com a regra dos 18 
eiétrons? Se não, o níquel está em uma região da tabela periódica na 
qual os desvios da regra dos 18 elétrons são comuns? 


16.9 Decida qual dos dois complexos (а) W(CO), ou (b) ЕСІ 
(PPh) (СО), sofre a troca mais rápida com СО. Justifique sua res- 
posta. 

16.10 Qual carbonila (a) [Fe(CO),J” ou [Со(СО),Г, (b) [Mn(CO)J” 
ou [Re(CO),] é a mais básica para um próton? Quais são as tendências 
na qual sua resposta está baseada? 


16.11 Para cada uma das seguintes misturas de reagentes, dê (i) uma 
equação química plausível, (ii) a estrutura para o produto organometá- 
lico e (iii) a razão geral para o curso da reação: (a) metillítio e УУ(СО), 
(Ы) Со (СО), e AIBr,. 

16.12 Quais hapticidades são possíveis para a interação de cada um 
dos seguintes ligantes com um átomo de metal do bloco d simples co- 
mo cobalto? (a) С.Н,, (b) ciclopentadienila, (с) C¿H,, (d) butadieno, 


(2) ciclooctatetraeno. 


16.13 Desenhe estruturas plausíveis e dé a contagem de elétrons de 
(г) Мит?-С,Н.)„, (b) n'-ciclobutadieno-T-ciclopentadienilcobalto, 


Н 
| 
і 
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3 2 ч . 
(с) (п -С,Н.)Со(СО),. Se a contagem de elétron fugir de 18, o desvio 
é explicável em termos de tendéncias periódicas? 


16.14 Escreva por extenso o bloco d da tabela periódica (neste está- 
gio você não teria de consultar uma tabela periódica). Indique nessa ta- 
bela (a) os elementos que formam compostos Ср,-М neutros de 18 elé- 
trons, (b) os elementos do período + para os quais as carbonilas mais 
simples são diméricas, (c) os elementos do período 4 que formam car- 
bonilas neutras com seis, cinco e quatro ligantes de carbonila e (d) os 
elementos que mais normalmente obedecem à regra dos 18 elétrons. 


16.15 Usando a regra os 18 elétrons cómo guia, indique o núme- 
ro provável de ligantes carbonila em (a) Wn*-C¿H(CO),, (b) 
Rh(n*-C,H,)(CO), e (с) Ки (СО),. 


16.16 Dé equações plausíveis. diferentes daquelas no texto, para de- 
monstrar a utilidade de ánions de carbonila de metal na síntese de liga- 
ções М—С, M—H e M—M”. 


16.17 Ргоропһа uma síntese para MnH(CO),, iniciando com 
Mn,(CO), como a fonte de Mn e outros reagentes de sua escolha. 


16.18 Dé a estrutura provável do produto obtido quando Mo(CO), 
primeiro reage com LiPh e depois com um carbocátion forte, 
CH,OSO,CH,. 


16.19 Fornega razões plausíveis para as diferenças nos números de 
IV entre cada um dos seguintes pares: (а) Mo(PF,),(CO), 2040, 1991 
cm”, contra Mo(PMe,) (СО), 1945, 1851 cm”, (b) MnCp(CO), 2023, 
1939 cm”, contra MnCp*(CO), 2017, 1928 cm”. 


16.20 Qual composto que você esperaria ser mais estável, 
Rh(n*-C,H,), ou Ru(n*-C,H,).? Dê uma explicação plausível para а 
diferença em.termos de conceitos de ligação simples. 


16.21 Dé а equação para uma reação trabalhável que converterá 
Fe (п°-С,Н,), em Ее(т?-С,Н).(т`-С,Н,СОСН)). 


16.22 Esboce os orbitais de simetria adaptada a; para os dois ligantes 
eclipsados С.Н, empilhados com simetria D,,. Identifique os orbitais 5, 


Problemas 


16.1 Рторопһа а estrutura do produto obtido pela reação de [Re(CO) 
(n-C,H(PPh,ANO)T" com Li[HBEt,]. O último contém um hidreto 
fortemente nucleofílico (para obter os detalhes completos, ver: W. 
Tam, G.Y. Lin, W.K. Wong, W. Kiel, V. Wong, e Г.А. Gladysz, J. Ат. 
Chem. Soc. 104, 141 (1982). 


16.2 Desenvolva um diagrama de orbital molecular qualitativo para 
Cr(CO), baseado nas combinações lineares de simetria adaptada no 
Apêndice 4. Primeiro considere a influência da ligação б e então os 
efeitos da ligação т. (Para obter ajuda, ver Т.А. Albright, J.K. Burdett, 
e М.Н. Whangbo, Orbital interactions in chemistry. Wiley-Interscien- 
ce, New York (1985)). 


16.3 Quando vários ligantes CO estão presentes em uma carbonila 
metálica, uma indicação das forças individuais de ligação pode ser de- 
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p e d de um metal existentes entre os anéis que podem ter sobreposição 
diferente de zero, e declare quantos orbitais moleculares а, podem ser 


formados. 


16.23 О composto Ni(n-C,H,), reage prontamente com HF para 
produzir [Хї(т?-С,Н).т-С,н]` enquanto o Fe(n'-C,H,), reage com 
ácido forte para produzir [Ее{т\?-С,Н,),Н]`. No último composto, o 
átomo H está preso ao átomo de Fe. Forneça uma explicação razoável 
para essa diferença, 


16.24 Escreva um mecanismo plausível, dando uma opinião, para 
as reações (a) [Mn(CO).(CF,)]* + H,O ——> [Mn(CO),]" + 2HF е 
(b) Rh(CO)(C,H;)(PR,), ——> RhH(COXPR), + C,H.. 


16.25 Contraste as características químicas gerais dos complexos or- 
gano-metálicos dos elementos do bloco 4 nos Grupos 6 ao $ com aque- 
les dos Grupos 3 e 4 com relação (a) à estabilidade do ligante 1-С.Н,. 
(Б) ao caráter hidrídico е protônico das ligações М-Н е (с) à concor- 
dância à regra dos 18 elétrons. 


16.26 (а) Qual contagem de elétrons de valência do agregado (CEV) 
é característica de complexos octaédricos e trigonal prismático? (b) Es- 
ses valores de CEV podem ser derivados da regra dos 18 elétrons” (c) 
Determine a geometria provável (octaédrica ou trigonal prismática) de 
[Ее,(С)(СО)Г е ІСо(Схсо) Ы. (O átomo С em ambos os casos 
reside no centro do agregado e pode ser considerado um doador de 
quatro elétrons.) 


16.27 Baseado nas analogias isolobais, escolha os grupos que podem 
substituir o grupo em negrito em: 

(а) Со,(СО),СН ОСН,, N(CH,), ou SiCH, 

(b) (OC)¿MnMn(CO), I, CH, ou ССН, 


16.28 As reações de substituição de ligante nos agregados freguente- 
mente ocorrem por mecanismos associativos, e é postulado que essas 


. ocorrem pela quebra inicial de uma ligação М--М, fornecendo um sí- 


tio de coordenação aberto para o ligante que chega. Se o mecanismo 
proposto é aplicável, qual você esperaria sofrer uma troca mais rápida 
com "СО adicionado: Co (СО), ou Ir(CO),,? Sugira uma explicação. 


terminada através das constantes de força derivada das fregiiências de 
TV experimentais. Em Cr(CO),(PPh,), os ligantes cis-CO têm as cons- 
tantes de força maiores, enquanto que, em Ph,SnCo(CO),, as constan- 
tes de força são mais altas para o trans-CO. Explique quais átomos С 
de carbonila são susceptíveis aos nucleófilos nesses dois casos (para 
obter detalhes, ver D.J. Darensbourg e М.Ү. Darensbourg, Inorg. 
Chem. 9, 1691 (1970)). : і 


16.4 Sabe-se que о complexo Ru,Cp,(CO), existe como três isôme- 
ros em solução de hidrocarboneto, e um dos quais não contém nenhu- 
ma ponte de CO e presumivelmente possui rotação quase livre sobre 
a ligação Ru—Ru. Os outros dois isômeros têm duas pontes de CO; 
um tem uma disposição cis do Cp e dos ligantes terminais e o outro 
tem uma disposição trans desses ligantes. O espectro de IV dessa 


618 Química INORGÁNICA 


mistura de equilíbrio de isômeros em solução contém bandas de esti- 
ramento CO em 2030, 2024, 2021*, 1993, 1988, 1967%, 1945, 1834 
e 1795 cm”. As bandas marcadas com * foram atribuídas ao isômero 
não unido por ponte. А variação do espectro de IV com a concentra- 
ção de AlEt, indica que, em uma concentração intermediária, uma es- 
pécie é produzida com um espectro mais simples 2030, 2024, 1993, 
1988, 1834 e 1679 em”. Quando a concentração de AJEt, é aumenta- 
da, o espectro de IV posterior é até mesmo mais simples: 2046, 2011, 
2006 е 1679 cm”. Proponha uma base química para a simplificação 
dos espectros de ГУ em concentrações de elevadas AJEt,. Acompanhe 
sua resposta com equações para as reações prováveis e uma interpre- 
tação dos dados de IV para os dois produtos de reação (para detalhes 
posteriores, ver А.А. Alich, N.J. Nelson, D. Strope, е D.F Shriver, Zn- 
org. Chem. 11, 2976 (1972)). 


16.5 О complexo de dinitrogênio 7г.(1-Срз),(М.), foi isolado е 
sua estrutura, determinada pela difração de raios X de monocristal. 
Cada átomo de Zr está ligado a dois Cp* e um М, terminal. O tercei- 
ro N, faz ponte entre os dois átomos de Zr em um arranjo quase linear 
ZIN=NZr. Antes de consultar a referência, escreva uma estrutura 
plausível para esse composto que aponta para o espectro de RMN de 
ІҢ obtido na amostra mantida a -7 °С. Esse espectro é um dublete, 
indicando que os anéis Cp* estão em dois ambientes diferentes. A um 
pouco acima da temperatura ambiente esses anéis tornam-se equiva- 


lentes na escala de tempo de RMN, e o RMN de “N indica que N, 
troca entre os ligantes terminais e o N, dissolvido está correlaciona- 
do com o processo que interconverte os sítios do ligante Ср” propo- 
nha uma maneira na qual esse equilíbrio interconverteria os sítios dos 
ligantes Cp* (para obter detalhes posteriores, ver J.M. Manriquez, 
D.R. McAlister, E. Rosenberg, Н.М. Shiller, K.L. Williamson, S.I. 
Chan, e J.E. Bercaw. J. Ат. Chem. Soc. 108, 3078 (1978)). 


16.6 Planeje um esquema de orbital molecular qualitativo para 
Ni(n/-C;H,), assumindo a simetria D,, е fazendo uso dos orbitais de 
simetria adaptada no Apêndice 4. 


16.7 Se qualquer uma das seguintes afirmações estão incorretas, for- 
neça uma correspondente corrigida e um exemplo que exibe sua cor- 
reção. (a) Um sinal de RMN de campo alto é característico do ligante 
hidreto nos complexos organo-metálicos dos Grupos 8 e 9. (b) Os car- 
benos de Fisher são sintetizados a partir dos compostos de carbonilas 
dos metais do início do bloco d. (c) O aparecimento de uma caracte- 
rística simples no espectro de КММ de ІН de um complexo de ci- 
clooctatetraeno é a prova de que o ligante é octahapto. (d) Compostos 
de 16 elétrons quadrado-planares geralmente sofrem a substituição de 
ligante por um mecanismo dissociativo. (e) As ligações metal-metal 
em agregados geralmente tornam-se mais fracas descendo o grupo no 


bloco d. 
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Ргіпсіріов дегаів 
17.1 Descrição dos catalisadores 
17.2 Propriedades dos catalisadores 


Catálise homogênea 


17.3 Etapas catalíticas 
17.4 Exemplos 


Catálise heterogênea 


17.5 A natureza dos catalisadores heterogéneos 
17.6 Etapas catalíticas 
17.7 Exemplos 


Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


Neste capítulo aplicamos os conceitos da química organometá- 
lica e da química de coordenação à catálise. Enfatizamos os 
princípios gerais, como a natureza dos ciclos catalíticos, nos 
quais uma espécie catalítica é regenerada em ита reação, e о 
balanço delicado de reações necessário a um ciclo bem-sucedi- 
do. Veremos que há várias exigências para um processo catalíti- 
co bem-sucedido: a reação que está sendo catalisada deve ser 
termodinamicamente favorável e rápida o suficiente quando ca- 
talisada; a catálise deve ter uma seletividade apropriada para о 
produto desejado e um tempo de vida longo o suficiente para ser 
econômica. Depois examinamos os tipos de reações normalmen- 
te encontrados na catálise homogênea da interconversão de hi- 
drocarboneto e mostraremos como essas reações são invocadas 
no estudo sobre mecanismos. A parte final do capítulo desenvol- 
ve um tema similar em catálise heterogénea, e veremos que mui- 
tos paralelos entre catálise homogênea e heterogênea estão nas 
diferenças em terminologia. Em nenhum dos dois tipos de catá- 
lise, os mecanismos estão definitivamente estabelecidos, e ainda 
há considerável espaço para fazer novas descobertas. 


O catalisador é uma substância que aumenta a velocidade de 
uma reação, mas ela própria não é consumida.-Os catalisadores 
são amplamente utilizados na natureza, na indústria e no labora- 
tório, e é estimado que contribuem com 1/6 do valor de todos os 
bens manufaturados nos países industrializados. Como mostrado 
na Tabela 17.1, das 20 substâncias químicas mais sintetizadas 13 
são produzidas diretamente ou indiretamente pela catálise nos 
EUA. Por exemplo, uma etapa muito importante na produção de 
uma substância química industrial dominante, o ácido sulfúrico, 
é a oxidação catalítica de SO, a SO;. А amônia, outra substância 
química essencial para à indústria e a agricultura, é produzida 
pela redução catalítica de N, pelo H,. Catalisadores inorgânicos 
também são usados para a produção de substâncias químicas or- 
gânicas e produtos de petróleo, como combustíveis, petroquími- 
cos e plásticos de polialceno. Os catalisadores apresentam uma 
função continuamente crescente, conseguindo um ambiente mais 
limpo, ambos através da destruição de poluentes (da mesma for- 
ma que para os conversores de escapamento automotivo catalíti- 
co) e através do desenvolvimento de processos industriais mais 
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Tabela 17.1 Аз 20 substâncias químicas mais produzidas nos EUA 


Substância química 


Precursores catalíticos 

Precursores catalíticos 

НСМ + C,H,, homogêneo 
‚ Precursores catalíticos 

Não catalítico 

Não catalítico 


Nitrato de amônia 
Cloreto de hidrogênio 
Acrilonitrila 

Sulfato de amônio 
Óxido de potássio 
Dióxido de titânio 


sintética Classificação! Processo catalítico 
Eteno 1 Craqueamento de hidrocarboneto, heterogêneo 
Ácido sulfúrico 2 Oxidação de SO,, heterogêneo 
Propeno 3 Craqueamento de hidrocarboneto, heterogêneo 
1,2-Dicloroetano 4 С.Н, + С, heterogéneo 
Hidróxido de cálcio 5 Não catalítico 
Amônia 6 N, + H,; heterogéneo 
Uréia 7 Precursor de NH, catalítico 
Ácido fostórico 8 Não catalítico 
Cloro 9 Eletrólise 
Etilbenzeno 10 Alquilação de benzeno; homogêneo 
Carbonato de sódio 11 Não catalítico 
Hidróxido de sódio 12 Eletrólise 
Estireno 13 Desidrogenação de etilbenzeno; heterogêneo 
Ácido nítrico 14 NH, + O); heterogêneo 
15 
16 
17 
18 
19 


№ 
о 


'Baseado na massa, de Chemical and Engineering News survey of US industrial chemicals, June 29 (1998) 
para produção em 1997. 


limpos com subprodutos menos abundantes. As enzimas, uma classe de catalisadores 
bioquímicos, são discutidas no Capítulo 19. 

Além de sua importância econômica e de sua contribuição para a qualidade de vi- 
da, os catalisadores são interessantes pela sutileza com a qual realizam suas tarefas. O 
entendimento dos mecanismos das reações catalíticas tem melhorado em grande parte 
nos últimos anos por'causa da disponibilidade de moléculas marcadas isotopicamente, 
dos métodos melhorados para determinar as velocidades de reação, das técnicas espec- 
troscópicas melhoradas e dos cálculos de orbital molecular muito mais confiáveis. 


Princípios gerais 


Os catalisadores são classificados como “homogêneos” se estiverem presentes na mes- 
ma fase que os reagentes; normalmente isso significa que eles estão presentes como 
solutos em uma mistura de reação líquida. Os catalisadores são “heterogêneos” se es- 
tiverem presentes em uma fase diferente daquela dos reagentes. Ambos os tipos de ca- 
talisadores são discutidos neste capítulo, e será visto que eles são fundamentalmente 
similares. Das duas, a catálise heterogênea possui um impacto econômico muito 
maior. 

O termo “catalisador negativo” algumas vezes é aplicado a substâncias que retar- 
dam reações. Não usaremos o termo porque estas substâncias são mais bem conside- 
radas como venenos de catalisador que bloqueiam uma ou mais etapas elementares 
em uma reação catalítica. 


17.1 Descrição dos catalisadores 


Uma reação catalisada é mais rápida (ou, em alguns casos, mais específica) do que 
uma versão náo-catalisada da mesma reação porque o catalisador fornece um caminho 
de reação diferente com uma energia de ativação menor. Para descrever estas caracte- 
rísticas, desenvolvemos nesta seção algumas das terminologias usadas para expressar 
a velocidade de uma reação catalítica e seu mecanismo. —— 
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(a) Eficiência catalítica 

O número de turnover, М, ou a fregiiência de turnover, frequentemente é usado para 
expressar a eficiência de um catalisador. Para a conversão de А em В catalisada por Q 
e com a velocidade ъ, 


А-ЗЭВ v= (1) 


A frequência de turnover é dada por 


N= (2) 


[О] 


se a velocidade da reação não-catalisada for desprezível. Um catalisador altamente ati- 
vo, que resulta em uma velocidade rápida até mesmo em concentrações baixas, possui 
uma freqiiéncia de turnover grande. 

Em catálise heterogênea, a velocidade de reação é expressa em termos da veloci- 
dade de mudança da quantidade de produto (em vez de concentração) e a concentra- 
ção do catalisador é substituída pela quantidade presente. A determinação do número 
de sítios ativos em um catalisador heterogêneo é particularmente desafiante, e em geral 
o denominador [Q] na equação 2 é substituído pela área de superfície do catalisador. 


Um catalisador altamente ativo, que resulta em ита reação rápida até mesmo ет concen- 
trações baixas, possui uma fregiiência de turnover grande. 


(b) Ciclos catalíticos 

A essência da catálise é um ciclo de reações que consome os reagentes, forma produ- 
tos e regenera a espécie catalítica. Um exemplo simples de um ciclo catalítico envol- 
vendo um catalisador homogêneo é a isomerização do álcool alílico (3-hidroxiprope- 
no, СН,--СНСН,ОН) a propanal (CH,CH,CHO) com o catalisador [CoH(CO),]. A 
primeira etapa é a coordenação do reagente ao catalisador. Esse complexo isomeriza 
na esfera de coordenação do catalisador, libera o produto e reforma o catalisador. 


Da mesma forma que para todos os mecanismos, o ciclo foi proposto com base em.. 


uma gama de informações iguais, resumidas no Esquema 17.1. Muitos dos componen- 
tes mostrados no esquema foram encontrados no Capítulo 14 em conexão com a deter- 
minação de mecanismos de reações de substituições. Entretanto, a elucidação dos me- 
canismos catalíticos é complicada pela ocorrência de várias reações delicadamente ba- 
lanceadas, que fregiientemente não podem ser estudadas de forma isolada. 

Dois testes rigorosos de qualquer mecanismo proposto são a determinação de leis 
de velocidade e a elucidação da estereoquímica. Se forem postulados intermediários, 
sua detecção por ressonância magnética e espectroscopia de IV também fornece supor- 
te. Se forem propostas etapas de transferência de átomos específicos, estudos de marca- 
dores de isótopos podem servir comô teste. As influências de ligantes diferentes e de 
substratos diferentes algumas vezes também são informativos. Embora os dados de ve- 
locidade e das leis correspondentes tenham sido determinados para muitos ciclos cata- 
líticos globais, também é necessário determinar leis de velocidade para as etapas indi- 
viduais para se ter confiança razoável no mecanismo. Entretanto, por causa de compli- 
cações experimentais, é raro que os ciclos catalíticos sejam estudados nesse detalhe. 


A essência da catálise é um ciclo de reações que consome os reagentes, forma produtos e 
regenera a espécie catalítica. 
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Esquema 17.1 Determinação de mecanis- 
mos catalíticos. 


(a) Não catalisada 


(0) Reação 
catalisada 


Energia de Gibbs 


Reagentes Produtos 
Extensão da reação 


Figura 17.1 Representação esquemática 
das energias em um ciclo catalítico. A rea- 
ção não-catalisada (a) tem uma energia de 
ativação de Gibbs A*G mais alta do que 
qualquer etapa na reação catalisada (b). A 
energia de reação de Gibbs, 4,67, para а 
reação global fica inalterada de (a) para (b). 


just lowering of the activation energy. J. Chem. Educ. 66, 731 (1989). 
12 


Неїегодёпео Сега! Нотодёпео 


Determinar . 3 ) Determinar os equilíbrios 
2 Determinar a lei de velocidade RUNAS a 
isotermas de formação dos 


de absorção geral e.a seletividade complexos metálicos 
р em função da concentração р 


Identificar as espécies р 
P Identificação espectros- 


na superficie (LEED, АУ À ro 
Auger, espectrometria Mecanismo қорға de 3 Intermediários, 
de massa); proposto analogias сапча 
analogia сот estequiométricas 
organometálicos 
Leis de velocidade 
das etapas individuais 


Estudo de 
marcadores 
isotópicos 


Efeitos de sol- 
vente e de ligantes 


Estereo- 
química 


Efeitos do Envenenamen- 
suporte to diferencial 


Melhor mecanismo 
catalítico disponível 


(c) Energética 

Um catalisador aumenta as velocidades dos processos introduzindo caminhos novos 
com energias de ativação de Gibbs menores, A*G. É importante se concentrar no per- 
fil da energia de Gibbs de uma reação catalítica, não apenas no perfil de entalpia ou 
energia, porque as etapas elementares novas que ocorrem no processo catalisado pro- 
vavelmente possuem entropias de ativação muito diferentes.' Um catalisador não afe- 
ta a energia de Gibbs da reação global, А.С”, porque G é uma função de estado.” A di- 
ferença está ilustrada na Figura 17.1, na qual a energia de Gibbs da reação global é a 
mesma em ambos os perfis de energia. As reações que são termodinamicamente des- 
favoráveis não podem se tornar favoráveis por um catalisador. 

A Figura 17.1 também mostra que o perfil da energia de Gibbs de uma reação ca- 
talisada não contém picos altos e nem vales profundos. O caminho novo introduzido 
pelo catalisador muda o mecanismo da reação para um com forma muito diferente e 
com um máximo menor. Entretanto, um ponto igualmente importante é que os inter- 
mediários catalíticos estáveis e não lábeis não ocorrem no ciclo. Similarmente, o pro- 
duto deve ser liberado em uma etapa favorável termodinamicamente. Se, como mos- 
trado pela linha cinza na Figura 17.1, um complexo estável é formado com o catalisa- 
dor, ele expulsaria o produto da reação e o ciclo terminaria. Similarmente, impurezas 
podem suprimir a catálise coordenando com força aos sítios cataliticamente ativos e 
atuarem como venenos de catalisador. 


Um catalisador aumenta as velocidades dos processos introduzindo caminhos novos com 
energias de ativação de Gibbs menores; o perfil de reação não contém picos altos e nem 


vales profundos. 


Y Para obter uma discussão posterior sobre esse ponto, ver A. Haim, Catalysis: new reaction pathways, not 


Isto é, G depende somente do estado atual do sistema e não do caminho que o conduziu ao estado. 


Sa mem tro mera core epa e eme persa e mem 
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17.2 Propriedades dos catalisadores 


Embora a velocidade aumentada de uma reação catalítica seja importante, não é o úni- 
co critério. De importância similar também são um mínimo de produtos secundários е 
tempos de vida do catalisador longos. 


(a) Seletividade 


Um catalisador seletivo produz uma proporção elevada do produto desejado com 
quantidades mínimas de produtos secundários. Na indústria, há incentivo econômico 
considerável para desenvolver catalisadores seletivos. Por exemplo, quando se usa pra- 
ta metálica para catalisar a reação de eteno com oxigênio para produzir óxido de etile- 
no (1), a reação é acompanhada pela formação de CO, e H, mais termodinamicamen- 
te favorecida, mas indesejável. Essa falta de seletividade aumenta o consumo de eteno, 
assim os químicos estão constantemente tentando desenvolver um catalisador mais 
efetivo para a síntese do óxido de etileno. А seletividade pode ser ignorada em poucas 
reações inorgânicas simples, nos quais há essencialmente só um produto termodinami- 
camente favorável, como na formação de NH, a partir de H, e de N.. 


Um catalisador seletivo produz uma proporção elevada do produto desejado com quanti- 
dades mínimas de produtos secundários. 


(b) Tempo de vida 


Uma quantidade pequena de catalisador deve sobreviver a um número grande de ciclos 
se for economicamente viável. Entretanto, um catalisador pode ser destruído por rea- 
ções secundárias ao ciclo catalítico principal ou pela presença de quantidades peque- 
nas de impurezas nos materiais de partida (o suprimento). Por exemplo, muitos catali- 
sadores da polimerização de alceno são destruídos pelo O,, assim na síntese do polie- 
tileno e do polipropileno a concentração de O, no suprimento de eteno ou de propeno 
não deve mais do que poucas partes por bilhão. 

Alguns catalisadores podem ser regenerados prontamente. Por exemplo, o catali- 
sador metálico suportado usado nas reações de reforma que convertem hidrocarbone- 
to em gasolina de alta octanagem fica coberto com carbono porque a reação catalítica 
é acompanhada por uma quantidade pequena de desidrogenação. As partículas de me- 
tal podem ser limpas interrompendo-se periodicamente o processo catalítico e quei- 
mando o carbono acumulado. 


Catálise homogênea 


Nesta seção, descrevemos algumas reações catalíticas homogêneas importantes e des- 
crevemos seus mecanismos favorecidos atualmente (Tabela 17.2). Da mesma forma 
que para aproximadamente toda a química mecanística, os mecanismos catalíticos es- 
tão sujeitos ao refino ou à mudança à medida que informações experimentais mais de- 
talhadas tornam-se disponíveis. Também teríamos em mente que o mecanismo da ca- 
tálise homogênea é mais acessível para investigação detalhada do que aquele da catá- 
lise heterogênea porque a interpretação do dado de velocidade é frequentemente mais 
fácil. Além disso, espécies em solução em geral são mais fáceis de caracterizar do que 
aquelas em uma superfície. 

Do ponto de vista prático, a catálise homogênea é atrativa porque é altamente se- 
letiva para a formação de um produto desejado. Em processo industrial de grande es- 
cala, os catalisadores homogêneos são preferidos para reações exotérmicas porque é 
mais fácil dissipar calor de uma solução do que de um leito sólido de um catalisador 
heterogêneo. 
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Tabela 17.2 Alguns processos catalíticos homogéneos 


Hidroformilação de alcenos (processo охо) О Ме 0 
Coll). ЯКІ), 7 | 2 
RCH = CH, + CO + Н, RCH, CH, С + RCH —C 
ou РКІ) N N 
А Н Н 
Oxidação de alcenos (processo Wacker) o 
РА) ou Са!) 2 
НС = CH, +0, ә 826; 
Н 
Carbonilação de metanol a ácido acético (processo Monsanto) 
0 
(ам, (Со), 2 
CHOH + CO ----- Hg 
Hidrocianação de butadieno para adiponitrila OH 
МҮР(ОВ) 3). 
HC = CHCH = CH, + 2H0N EOR, NocH,CH,CH,CH,ON 


Oligomerização de eteno 
nH¿C=CH, > H,C = CH(CH,CH,), „СН, CH; 


Dismutação de alceno (metátese de olefina) 


WOCI ¿/AICI,Et 
2H,C=CHCH —— > H,C=CH, + H¿CCH=CHCH, 


Hidrogenação assimétrica de alcenos pró-quirais 


H COOR COOR 
А [Rh(DIPAMP)5]* / 
C=C + H; -----” RCH,C* —H 
R NHCOR | МНСОВ 
90 % L 


Ciclotrimerização de acetileno 


i | Мқасас); 
ЗСН--СН ----> O 


Adaptado de J. Halpern, Inorg. Chim. Acta 50, 11 (1981). 


17.3 Etapas catalíticas 

Nesta segáo, revisamos os tipos de reagáo (e em alguns casos seus inversos) que, em 
combinação, explicam a maioria dos ciclos catalíticos homogéneos que foram propos- 
tos para as transformações de hidrocarboneto. Esta lista indubitavelmente se alterará e 
crescerá à medida que nosso conhecimento de catálise se aprofundar por meio de pes- 
quisas complementares. 


(a) Coordenação de ligante e dissociação 
A catálise de transformações moleculares geralmente requer coordenação fácil de rea- 
gentes aos íons metálicos e igualmente perda fácil da esfera de coordenação. Ambos 
processos devem ocorrer com energia de Gibbs de ativação baixa, assim são necessá- 
rias complexos metálicos altamente lábeis. Esses complexos lábeis são coordenativa- 
mente insaturados no sentido de que contêm um sítio de coordenação aberto ou, pe- 
lo menos, um sítio que está somente fracamente coordenado. 

Complexos de 16 elétrons quadrado-planares são coordenativamente insaturados 
e freqientemente empregados para catalisar as reações de moléculas orgânicas. Nas 


ana 


ist, amena 1 
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Seções 7.8 e 14.2, encontramos vários exemplos de reações associativas entre comple- 
xos quadrado-planares e os grupos de entrada. Essas reações fáceis são bastante co- 
muns para sistemas catalíticos envolvendo complexos ML, de Pd(ID), РИП) e ВІ), 
como o catalisador de hidrogenação [RhCI(PPh;),). 


A catálise de transformações moleculares geralmente requer coordenação fácil de reagen- 
tes aos íons metálicos e igualmente perda fácil de produtos da esfera de coordenação, as- 
sim são usados normalmente complexos coordenativamente insaturados. 


(b) Inserção e eliminação 


A migração de ligantes e alquila e hidreto nos ligantes insaturados, como na reação 


R L 
gl | 
L + м co > M 


é um exemplo de uma reação de inserção migratória (ou simplesmente “reação de in- 
serção”) discutida na Seção 16.6. Outro exemplo da mesma espécie é a migração de 
um ligante Н a um alceno coordenado para produzir um ligante alquila coordenado: 


nO | ЕЕ — M- CH,Ch; 


A conversão de (b) em (c) no Ciclo 17.1 é uma migração de hidrogênio desse tipo. 
O inverso da inserção é a eliminação. As reações de eliminação incluem a elimi- 
nação de B-hidrogênio (Seção 15.6): 


CH,CH,CHO 


Ciclo 17.1 
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(c) Ataque nucleofílico nos ligantes coordenados 
A coordenação de ligantes como CO e alcenos aos íons de metais nos estados de oxi- 
dação positivos resulta na ativação dos átomos de С coordenados para o ataque de nu- 
cleófilos. Tais reações são úteis em catálise e também na química organometálica (Ca- 
pítulo 16). 

A hidratação de eteno ligado ao Ра(П) é um bom exemplo de catálise pela ativa- 
ção nucleofílica. A evidência estereoquímica indica que a reação ocorre pelo ataque di- 
reto no átomo de С mais altamente substituído do alceno coordenado: 


272% + 

R A? H R 1 
p са | | 

„Рё —— 14 OH, —  LPd—Cc—C— oO + Hº 


c | | 
н ЕҚ R R 


Também é possível que a hidroxilação de um alceno coordenado ocorra pela coorde- 
nação prévia de H,O a um complexo metálico, seguido por uma reação de inserção: 


-2L CH, L z Қ 
LM + H,O + Ch: > LM] > [L4M — CH,CH,OH] 7 + H 
| CH 
| 2 


н,0 


Similarmente, um ligante CO coordenado é atacado por um íon ОН no átomo de С, 
formando um ligante —CO(OH), que subseqiientemente perde CO,: 


LM—CO + 097 > LM—C—OH  — [MH] + CO, 


Discutimos essa reação na Seção 16.6 em conexão com a formação dos carbonilatos 
. metálicos. Pensa-se que ela é uma etapa crítica na reação de deslocamento catalisada 
pelos complexos carbonílicos ou pelos íons metálicos nas superfícies sólidas: 


СО + H,O catalisador со, + H, 


positivos resulta na ativação dos átomos de С coordenados para o ataque pelos nucleófilos. 


(d) Oxidação e redução 
Muitos complexos são frequentemente usados para a oxidação catalítica de substratos 
orgânicos. No ciclo catalítico, o metal alterna entre dois estados de oxidação." Alguns 
pares eletrônicos comuns são Cu”/Cu*, Co*/Co” e Mn™*/Mn”*; poucos exemplos de 
processos de dois elétrons catalíticos também são conhecidos, como ocorre com o par 
Ра” РЧ. | 

Os catalisadores que contêm íons de metal são usados em processos de grande es- 
cala para a oxidação de hidrocarbonetos, como na oxidação de p-xileno (1,4-dimetil- 
benzeno) ao ácido tereftálico (ácido 1,4-benzenodicarboxílico). O metal pode apresen- 
tar várias funções nessas oxidações radicalares, como podemos ver considerando um 


F 

| 

A coordenação de ligantes como CO e alcenos aos íons metálicos em estados de oxidação | 
t 

{ 

| 

mecanismo da seguinte forma geral: | 
f 


Eis algumas referências Боа5: R.S. Sheldon e J.K. Kochi, Metal-catalyzed oxidations of organic com- 
pounds. Academic press, Boca raton (1981); PM. Henry, Palladium-catalyzed oxidation of hidrocarbons. Rie- 
del, Dordrecht (1980). 
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Iniciação (Іп: = iniciador radicalar): 


In + RH ——>InH + К. 


Propagação: 
R + 0, ——>R-0-0- 
R-O-O- + R-H ——>R-0-0-H + R- 
Terminação: 


R-+-R —>R, 
R: + R-O-0- ——>R-O-O-R 
R-0-0 +. O-0-R ——> R-0-0-0-0-R — O, + não radicais 


Os metais controlam a reação, contribuindo para a formação dos radicais R-O-O. 


Co(II) + К-О-О-Н ——>Co(ROOH) —— Co(IIDOH + R-O- 
Со(Ш) + R-O-O-H Ээ Со) + R-O-O- + Н“ 


O metal vai e volta entre os estados de oxidação em seus pares de reação. Um íon me- 


tálico também pode atuar como iniciador. Por exemplo, quando os arenos estão envol- 
vidos, acredita-se que a iniciação ocorra por um processo redox simples: 


Ar(CH,), Со(Ш) -> ArCH; + Со(П) 


Os complexos de metais fregiientemente são usados para a oxidação catalítica de substra- 
tos orgânicos, e no ciclo catalítico o metal alterna entre dois estados de oxidação. 


(e) Adição oxidativa e eliminação redutiva 
Vimos nas Seções 15.6 е 16.6 que a adição oxidativa de uma molécula АХ a um com- 
plexo causa dissociação da ligação А--Х e a coordenação dos dois fragmentos: 


| L 
ТЕСТЫ + X + РЕЧЕ ту ар 
1” Мб | 


---ш--о 


А eliminação redutiva é о inverso da adição oxidativa, e freqiientemente segue-a em 
um ciclo catalítico. 

O mecanismo de reações de adição oxidativa varia. Dependendo das condições de 
reação e da natureza dos reagentes, há evidências para a adição oxidativa pela reação 
combinada simples, a adição heterolítica (iônica) de А” e X, ou adição de radical de 
А: e Х.. Apesar dessa diversidade de mecanismo descobriu-se que as velocidades de 
adição oxidativa de haletos de alquila geralmente seguem a ordem 


Alquila primária < alquila secundária < alquila terciária 


Е< С <Вг<1 


17.4 Ехетріоѕ 


Agora veremos como as reações elementares individuais combinam forças e contri- 
buem para os ciclos catalíticos. Os exemplos seguintes ilustram nosso entendimento 
atual dos mecanismos de alguns tipos importantes de reações catalíticas e fornece al- 
gum discernimento na maneira como a atividade catalítica e a seletividade podem ser 
alteradas. Como já observamos, normalmente há mais incerteza associada aos meca- 


628 


QUIMICA INORGÂNICA 


nismos catalíticos do que com os mecanismos de reações mais simples. Ao contrário 
das reações simples. um processo catalítico freqiientemente contém muitas etapas so- 
bre as quais o experimentalista possui pouco controle. Além disso. intermediários al- 
tamente reativos em geral estão presentes em concentrações muito baixas para serem 
detectados espectroscopicamente. A melhor atitude a adotar para esses mecanismos 
catalíticos é aprender o padrão de transformações e apreciar suas implicações, mas es- 
tar preparado para aceitar mecanismos novos que podem ser indicados por trabalhos 
futuros. 

O escopo da catálise homogênea pode ser apreciado nos exemplos dados nas Ta- 
belas 17.1 e 17.2. As reações citadas lá incluem a hidrogenação. a oxidação e uma sé- 
rie de outros processos. Frequentemente, os complexos de todos os metais em um gru- 
po exibirão atividade catalítica em uma reação particular, mas os complexos de metal 
4d são superiores como catalisadores que seus congêneres mais leves e mais pesados. 
Em alguns casos, a diferença pode estar associada com a labilidade substitucional 
maior dos compostos organometálicos 4а em comparação com seus análogos 3d e 5d. 
É fregiente o caso em que os complexos dos metais mais onerosos devem ser usados 
por causa de seu desempenho superior comparado com os complexos dos metais mais 


baratos. 


(a) Hidrogenação dos alcenos 

A adição de hidrogênio a um alceno para formar um alcano é favorecida termodinami- 
camente (AG? --101 kJ mol! para a conversão de eteno em etano). Entretanto, a ve- 
locidade da reação é desprezível em condições ordinárias na ausência de um catalisa- 
dor. А eficiência dos catalisadores homogêneos e heterogêneos é conhecida para a hi- 
drogenação dos alcenos, que é usada em diversas áreas, como a manufatura de marga- 

rina, de produtos farmacêuticos e de petroquímicos. 

Um dos sistemas catalíticos mais estudados é o complexo de КЪТ) [RhCI(PPh,),]. 
freqiientemente referido como “catalisador de Wilkinson”. Esse catalisador útil hidro- 
gena uma variedade ampla de alcenos em pressões de hidrogênio próximas a 1 atm ou 
menores. O ciclo dominante (Ciclo 17.2) para a hidrogenação do ciclohexeno pelo ca- 
talisador de Wilkinson envolve a adição oxidativa de H, ao complexo de 16 elétrons 
[RhCI(PPh,),] (a), para formar o complexo de 18 elétrons diidreto (b). A dissociação 
dos ligantes fosfina de (b) resulta na formação do complexo coordenativamente insa- 
turado (c), que então forma o complexo de alceno (d). A transferência de hidrogênio 
do átomo de ródio em (d) para o alceno coordenado produz um alquil-complexo de 16 
elétrons transiente (e). Esse complexo toma um ligante fosfina para produzir (f), e a 
migração de hidrogênio ao carbono resulta na eliminação redutiva do alceno e na for- 
mação de (a), que repete o ciclo. Um ciclo paralelo mas mais lento (que não é mostra- 
do) inverte a ordem de adição de H, e de alceno. 

O catalisador de Wilkinson é altamente sensível à natureza do ligante fosfina e do 
substrato alceno. Complexos análogos com ligantes de alquilfosfinas são inativos, pre- 
sumivelmente porque estão mais fortemente ligados ao metal e não se dissociam pron- 
tamente. Similarmente, o alceno deve ter o tamanho correto: alcenos altamente impe- 
didos ou alceno não-impedido estericamente não são hidrogenados pelo catalisador. É 
presumido que os alcenos impedidos estericamente não coordenam e que o eteno for- 
ma um complexo forte, que não reage posteriormente. Essas observações enfatizam o 
que foi dito antes, que um ciclo catalítico normalmente é uma seqiiéncia de reações 
equilibradas delicadamente, e qualquer coisa que transtorna seu fluxo bloqueia a catá- 
lise ou altera o mecanismo. 

O catalisador de Wilkinson é usado em síntese orgânica de escala de laboratório e 
na produção de substâncias químicas finas. Catalisadores de fosfina de Rh(D) que con- 
têm um ligante fosfina quiral têm sido desenvolvidos para sintetizar produtos optica- 
mente ativos em reações enantiosseletivas. O alceno, para ser hidrogenado, deve ser 


4 


CartáLise 629 


Ciclo 17.2 


pró-quiral, o que significa que ele deve ter uma estrutura que conduz à quiralidade R 
ou S quando complexado ao metal (Figura 17.230 complexo resultante entáo terá 
duas formas diastereoméricas dependendo do modo de coordenagáo do alceno. Em 
geral, os diastereoisômeros têm estabilidades e labilidades diferentes, e em casos favo- 
ráveis um ou outro desses efeitos levam à-enantiosseletividade do produto. 


D+ H соосн, 


E Ph NHCOCH, 


velocidade / N velocidade” 


H¿COOC COOCH, 


NH HN 
P | | Р Figura 17.2 Os complexos diastereoméri- 
x N A ¡Q - Р cos formados a partir de um complaxo сот 
po N dá з Mg NS e No ligantes fosfina quiral (*) e um alceno pró- 
0 0 | 


quiral. 


DACODCA EL e Rss ON O COLO LECCE еее ее04060604646ө6ө00ө66Ы%0000ЫЫ..Шш66 ы ONU DR Or eU DOOU Dar К est on зе енген 


“As designações A ou S para um centro quiral são determinadas como segue. Com o elemento com o nú- 
mero atómico (2) mais baixo longe do espectador, o centro 6 A se a sequência de Z do mais alto para о mais 
baixo para os trés átomos remanescentes decresce no sentido horário. O centro é S se o decréscimo em Z 
Ocorre no sentido anti-horário. Há regras adicionais para átomos que têm números atômicos idênticos. 
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ос 
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O) 


2 DIPAMP 
o 
Ho | 
HO ДИК. 
| рус OH 
H d 
NH, 
HO 
3 L-dopa 
| 
мв; 


\\ Isômero principal 


(R) 


Energia de Gibbs 


Isômero secundário 
(5) 


Reagentes Produtos 
Extensão da reação 
Figura 17.3 Estereosseletividade controla- 
da cineticamente. Observe que AG, <A “Ga 
assim os isómeros secundários reagem 
mais rápido do que o isómero principal. 


Um catalisador de hidrogenação enantiosseletivo que contém um ligante fosfina 
quiral referido como РіРАМР (2) é usado pela Monsanto para sintetizar L-dopa (3)? 
Um detalhe interessante do processo é que o menor diastereoisômero em solução con- 
duz ao produto principal. А explicação da freqiiéncia de nurnover maior do isómero se- 
cundário se encontra na diferença das energias de ativação de Gibbs (Figura 17.3). Es- 
se campo está crescendo rapidamente е fornecendo compostos clinicamente úteis. * 


O catalisador de Wilkinson, [RhCI(PPh9),). e complexos de КЫТ) são usados para а hidro- 
genação de uma ampla variedade de alcenos em pressões de hidrogênio próximas a 1 atm 


ou menores. 


(b) Hidroformilação 
Em uma reação de hidroformilação, um alceno, CO e Н, reagem para formar um al- 
deído contendo um átomo de € a mais do que no alceno original: 


RC=CH, + CO + H, —>RCH,CH,CHO 


Ambos complexos de cobalto e de ródio são empregados como catalisadores. Os aldeí- 
dos produzidos pela hidroformilação normalmente são reduzidos a alcoóis que são 
usados como solventes, plastificantes e na síntese de detergentes. A escala de produ- 
ção é enorme, chegando a milhões de toneladas por ano. 

O termo “hidroformilação” derivou da idéia do produto resultante da adição de 
formaldeído ao alceno, e o nome se manteve, embora os dados experimentais indi- 
quem um mecanismo diferente. Um nome menos comum mas mais apropriado é hi- 
drocarbonilação. O mecanismo geral da hidroformilação catalisada de carbonila de 
cobalto foi proposta em 1961 por Heck e Breslow por analogia com reações familiares 
da química organometálica (Ciclo 17.3). Seu mecanismo geral ainda é invocado. mas 
tem demonstrado dificuldade para se verificar em detalhes. 

No mecanismo proposto, no qual o um pré-equilíbrio é estabelecido octacarbonil- 
dicobalto combina-se com hidrogênio à pressão elevada para produzir o complexo te- 
tracarbonilhidreto conhecido: ” 


[Со(СО)»] + H, == 2[Co(H(CO),] 


Propõe-se que esse complexo perca CO para produzir o complexo coordenativamente 
insaturado [CoH(CO),]: 


[CoH(CO),] == [CoH(CO),] + CO 


Pensa-se que [CoH(CO),] coordena-se a um alceno, produzindo (a) no Ciclo 17.3, que 
sofre uma reacáo de insergáo com o ligante hidreto coordenado. O produto nesse está- 
gio é um alquil-complexo (b). Na presença de CO à pressão elevada, (b) sofre inserção 
migratória produzindo o acil-complexo, (c) que tem sido observado por espectrosco- 
pia de IV sob condições de reação catalítica. Pensa-se que a formação do produto al- 
deído ocorra pelo ataque de H, (como descrito no Ciclo 17.3) ou pelo complexo forte- 
mente ácido [CoH(CO),] para produzir e regenerar o [CoH(CO),] coordenativamente 
insaturado. 

Uma porção significativa de aldeído ramificado também é formada na hidroforma- 
cáo. Esse produto pode resultar de um intermediário 2-alquilcobalto formado quando 
depois da isomerização de (a) ocorre a inserção de CO: 


ТОЛ КЫ „лаке жеее sata sra css 


5 L-dopa é um aminoácido quiral usado para tratar o mal de Parkinson. O desenvolvimento desse catalisa- 
dor e a origem da estereosseletividade na síntese catalítica são descritos por W.S. Knowles, Acc. Chem. Res. 
16, 106 (1983), e J. Halpern, Pure Аррі. Chem. 55, 99 (1983), respectivamente. 

8 WA. Nugent, T.V. RajanBabu, e M.J. Burk, Beyond nature's chiral pool: enantioselective catalysis in in- 
dustry. Science 259, 479 (1993). 
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Então, a hidrogenação produz um aldeído ramificado: 


0 
А | CHO 
2 
o c— Co oc—Co + е е 
С So с `~ 
0 0 Со 


Quando se prefere о aldeído linear, como па síntese de detergentes biodegradáveis, é 
desejável suprimir a isomerização. Descobriu-se que a adição de uma alguilfosfina a 
uma mistura de reação origina seletividade muito maior para o produto linear. Uma ex- 
plicação plausível é que a substituição de CO por um ligante volumoso desfavorece a 
formação de complexos de 2-alcenos impedidos estericamente: 
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4 [RhH(CO)(PPh;);] 


Novamente vemos aqui um exemplo da influência poderosa dos ligantes auxiliares па 
catálise. 

De acordo com nossos comentários sobre a atividade catalítica elevada dos com- 
plexos de metais 44, os complexos de fosfina-ródio são catalisadores de hidroformila- 
ção ainda mais ativos do que os complexos de cobalto. Um precursor de catalisador 
eficaz, [RhH(CO)(PPh,),] (4), perde um ligante fosfina para formar o complexo de 16 
elétrons coordenativamente insaturado [RhH(COXPPh,),], que promove a hidroformi- 
lação em temperaturas moderadas e 1 atm. Esse comportamento contrasta com o cata- 
lisador de carbonila de cobalto, que requer geralmente 150°C e 250 atm. O catalisador 
de ródio é útil no laboratório pois é eficaz sob condições convenientes. Como favore- 
ce produtos lineares de aldeído, ele compete com o catalisador de cobalto modificado 
de fosfina na indústria. . 


Pensa-se que o mecanismo de hidrocarbonilação envolve um pré-equilíbrio no qual o oc- 
tacarboniladicobalto combina-se com hidrogênio à pressão elevada. 
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Exemplo 17.1 Interpretando a influência de variáveis químicas em um 
ciclo catalítico 

Um aumento na pressão parcial de CO acima de um certo limite diminui a velocidade 
da hidroformilação de 1-penteno catalisada pelo cobalto. Sugira uma interpretação 
dessa observação. 


Resposta: O decréscimo da velocidade com o aumento da pressão parcial sugere que 
o CO suprime a concentração de uma das espécies catalíticas. Um aumento na pressão 
de CO abaixará a concentração de CoH(CO), no equilíbrio 


[CoH(CO),] == [CoH(CO),] + CO 


Esse tipo de evidência foi usado como base para postular a existência de [CoH(CO),], 
que náo é detectada espectroscopicamente na mistura de reacáo. 
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Teste seus conhecimentos 17.1 Defina a influência da trifeniltosfina 
adicionada na velocidade da hidroformilação catalisada por 
[RhH(CO)PPhoal. 


AAA 


(c) Síntese do ácido acético da Monsanto 

O reconhecido método para sintetizar ácido acético se dá pela ação de bactéria anaeró- 
bica em etanol aquoso diluído, que produz vinagre. Entretanto, esse processo náo é eco- 
nómico como fonte de ácido acético concentrado para a indústria. O processo comer- 
cial altamente bem-sucedido baseia-se na carbonilação de metanol catalisada por ródio: 


CH,0H+CO (00:7 > CH,COOH 


A reação é catalisada por todos os três membros do Grupo 9 (cobalto, ródio e irídio), 
mas os complexos de ródio de metal 4d sáo os mais ativos. Originalmente empregou- 
se um complexo de cobalto, mas o catalisador de ródio desenvolvido pela Monsanto 
reduziu o custo do processo, permitindo que se utilizem pressóes menores. Como re- 
sultado, o processo da Monsanto é usado no mundo todo. 

O ciclo catalítico principal no processo da Monsanto está ilustrado no Ciclo 17.4. 
Sob condições de operação normal, a etapa determinante da velocidade é a adição oxi- 
dativa de iodometano ao complexo de 16 elétrons, tetracoordenado [RhI(CO),] (a), 
produzindo o complexo de 18 elétrons hexacoordenado [(H,C)RhI,(CO),] (b). Após 
essa etapa há a inserção migratória de CO, produzindo um acil-complexo de 16 elé- 
trons (c). À coordenação de CO restabelece um complexo de 18 elétrons (d), que en- 
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tão sofre eliminação redutiva de iodeto de acetila com a regeneração de [RhI.(CO),]”. 
Então, a água hidrolisa o iodeto de acetila para ácido acético e regenera o HI: 


Ж 29 
CH} — C +H,0 — CH —C + HI 
М. 
| он 


/ Ñ 


Nenhum outro ânion trabalha tão bem como o iodeto nesse sistema catalítico. Sua ha- 
bilidade especial surge de vários fatores. Entre eles está a velocidade maior de adição 
oxidativa de iodometano relativo a outros haloalcanos na etapa determinante da velo- 
cidade. Além disso, o íon Г mole, que é um ligante bom рага КЫП mole, parece for- 
mar um complexo pentacoordenado, [КМ,(СО),] >, que sofre adição oxidativa com io- 
dometano mais rapidamente do que ГЕМ,(СО),Г. 


O processo da Monsanto é a carbonilação de metanol catalisada por ródio para formar 
ácido acético. 


(d) Oxidação de Wacker de alcenos 
O processo Wacker é usado para produzir acetaldeído a partir de eteno e oxigênio: 
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CH, +0, —> Шы 4,8%9--197 kJ mol”! 
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Essa invenção no Wacker Consortium für Elektrochemische Industrie, no final de 
1950, marcou o início de uma era de produção de substâncias químicas a partir do su- 
primento de petróleo.” Embora esse não seja o processo industrial principal, ele possui 
alguns aspectos mecanísticos novos e interessantes que são de valor. Pensa-se que uma 
etapa inicial seja 


| О 
7 
C,H, + Рас, + О —— ы + Pd(0) + 2HCI 


A natureza exata do Pd(0) é desconhecida, mas provavelmente está presente como 
complexo. A oxidação lenta de Pd(0) а РАП) pelo oxigênio é catalisada pela adição de 
Cu(II), que alterna com Cu(l): 


ра(0) + 2[CuC1,J” —> Pd” + [Сос + 4CI 
2[CUCLT + 4 0, +2H" + 4С ——ә2[СиС]” + H,O 


O ciclo catalítico global é mostrado no Ciclo 17.5. Estudos estereoquímicos detalha- 
dos nos sistemas relacionados indicam que a hidratação do complexo de аїсепо-Ра(П) 
(а) ocorre pelo ataque de Н,О da solução no eteno coordenado, em vez da inserção de 
ОН coordenado.* Depois da hidratação, para formar (b), há duas etapas que isomeri- 
zam о álcool coordenado. Primeiro, ocorre a eliminação de B-hidrogénio com a forma- 
ção de (c), e depois vem a inserção migratória na formação de (d). A eliminação do 
acetaldeído e de um íon de hidrogênio produz Pd(0). O Pd(0) é convertido dê volta ao 
РТ) pelo ciclo de oxidação do ar auxiliar catalisado pelo cobre (II) mencionado. 

Os ligantes alceno coordenados ао Pt(II) também são suscetíveis ao ataque nu- 
cleofílico, mas só paládio conduz a um sistema catalítico bem-sucedido. A razão prin- 
cipal para o comportamento único do paládio parece ser a labilidade maior dos com- 
plexos de Ра(1) 44 em comparação com seus correspondentes Pt(ID) 5d. Além disso, o 
potencial para a oxidação de Pd(0) a Ра(П) é mais favorável do que para o par de pla- 
tina correspondente. 


- Usa-se o processo de Wacker para produzir acetaldeído a partir de eteno e oxigênio; os li- 
вате alcenos coordenados ao РКП) também são suscetíveis ao ataque nucleofílico, mas 
só o paládio conduz ao sistema catalítico bem-sucedido. 


(e) Polimerização do alceno 

Os polialcenos, que estão entre a classe dos polímeros sintéticos mais comuns е úteis, 
em geral são mais preparados pelo uso de catalisadores organo-metálicos, em solução 
ou suportados em superfície sólida. Os últimos são catalisadores heterogêneos, mas os 
mencionamos aqui tanto por conveniência quanto porque possuem análogos homogê- 
neos importantes. 
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7 Еепо е outros alcenos, os materiais de partida no processo Wacker e de muitas outras sínteses petroquí- 
micas, são produzidos pelo craqueamento térmico de hidrocarbonetos saturados. 
8 Esse e outros detalhes relacionados ao mecanismo dinda estão sendo debatidos, Ver G.W, Parshall e S.D. 
іе, Homogeneous catalysis. Wiley, New York (1992), e as referências lá contidas. 
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Em 1950, Karl Ziegler, trabalhando na Alemanha, desenvolveu um catalisador pa- 
ra a polimerização de eteno baseado em um catalisador formado a partir de ТІСІ, e 
АП(С,Н.)„, е logo depois disso G. Natta, na Itália, utilizou esse tipo de catalisador pa- 
ra a polimerização estereoespecífica do propeno. Quando se prepara o catalisador, o 
ТІСІ, e o AI(C,H,) reagem para originar ТІСІ; polimérico, que é usado na forma de um 
pó fino. Esses progressos levaram a uma revolução nos materiais de embalagem. teci- 
dos e materiais de construção. Um catalisador de Ziegler-Natta e um outro catalisa- 
dor de polimerização de cromo amplamente usados são partículas sólidas nas quais 
ocorre a polimerização nos defeitos do cristal, onde o titânio está coordenativamente 
insaturado. | 

Os detalhes completos do mecanismo dos catalisadores de Ziegler-Natta ainda são 
incertos, mas o mecanismo de Cossee-Arlman é altamente considerado plausível (Ci- 
clo 17.6). O alquilalumínio alquila um átomo de titânio na superfície do sólido, e uma 
molécula de eteno coordena-se ao sítio vazio vizinho (representado por círculo aber- 
to). Nas etapas de propagação para a polimerização, o alceno coordenado sofre uma 
reação de inserção migratória. Essa migração abre uma outra vacância vizinha, e as- 
sim a reação pode continuar e a cadeia do polímero pode crescer. A liberação do polí- 
mero a partir do átomo de metal ocorre pela eliminação de B-hidrogénio, e a cadeia é 
terminada. O caráter estereoespecífico da polimerização reflete os requisitos na orien- 
tação em que o monômero pode prender-se ao átomo metálico próximo para o cresci- 
mento da cadeia. Algum catalisador permanece no polímero, mas o processo é tão efi- 
ciente que a quantidade é desprezível. 

Os catalisadores homogêneos relacionados aos catalisadores de Ziegler-Natta for- 
necem sugestões adicionais sobre a trajetória da reação e são de significância indus- 
trial considerável. Um exemplo é o complexo de anel inclinado [(n/-Cp),Zr(CH)L]” 
(5), que catalisa a polimerização do alceno pelas etapas de inserção sucessivas que es- 
tão envolvidas antes da coordenação do alceno ao centro Zr eletrofílico.” Esse tipo de 
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° В.Е Jordan, J. Chem. Educ. 65, 285 (1988). 
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catalisador homogêneo é empregado hoje comercialmente para a síntese de polímeros 
especializados. Com um catalisador de zircônio quiral (6), é possível produzir polipro- 
pileno opticamente ativo. 


Outros cicloalcenos além do ciclohexeno são suscetíveis à polimerização de 


abertura de anel (ROMP — ring opening polymerization), que é catalisado por certos 
complexos organometálicos 27 | 


| =wL L cH('Bu) 
=> w(cH-'By) + n => Г у 


-ІМ(О)МАг(О- Ви); 


+PhCHO 


Y 


РАНС = = cH('Bu) 


Nessa reação de polimerização, um alceno se insere по carbeno metálico, originando 
um complexo de carbeno novo com cadeias laterais longas no carbeno. Ав inserções 
sucessivas conduzem a cadeias maiores. A reação de polimerização é termodinamica- 
mente favorecida pelo alívio da tensão do anel quando o composto cíclico se quebra. 
Sabe-se que uma ampla variedade de carbenos de metais catalisam essa reação e mui- 
tos deles resultam em polimerização ativa. Uma característica da polimerização ati- 
va é que a polimerização continua até que todo o monômero seja consumido е se pos- 


R.H. Grubbs e W. Tumas, Science 243, 907 (1989); В.Н. Schrock, Acc, Chem. Res. 23, 158 (1990). 
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sa iniciar a polimerização simplesmente adicionando-se mais monômero. O polímero co, 

isolado de uma polimerização ativa em geral é altamente monodisperso (isto é, possui hidrocarbonetos, 
um intervalo muito estreito de massas molares). Essas características resultam da au- NO, Na, Оз, 
séncia de reações de transferência de cadeia, assim cada centro de metal catalítico tem 2 


uma cadeia de comprimento similar preso а ele durante o processo de polimerização. 
A polimerização é terminada pela hidrólise. 
Os catalisadores de Ziegler-Natta são empregados na polimerização do alceno; o mecanis- 
mo de Cossee-Arlman descreve sua função. Outros cicloalcenos além do ciclohexeno são 
suscetíveis à polimerização de abertura do anel, que é catalisada por certos complexos or- 
ganometálicos. 


Catálise heterogênea 


Os catalisadores heterogêneos são muito usados na indústria. Um aspecto atrativo é 
que muitos desses catalisadores sólidos são robustos a temperaturas elevadas e deles 
assim disponibilizam uma gama ampla de condições de operação. Outra razão para seu ` 
uso muito difundido é que não são necessárias etapas extras para separar o produto do - Suporte 
catalisador. Geralmente, reagentes líquidos e gasosos entram em um reator tubular em +, 

uma ponta, passam sobre um leito de catalisador, e os produtos são coletados na outra } 

рота: "Essa mesma simplicidade de projeto aplica-se ao conversor catalítico emprega- | Figura 17.4 Um reator para catálise hete- 
do para oxidar CO e os hidrocarbonetos, e reduzir óxidos de nitrogênio em escapa- rogênea. Esse conversor catalítico de auto- 


mentos automotivos (Figura 17.4). móvel oxida CO e hidrocarbonetos e reduz 
nitrogênio e óxidos de enxofre. O catalisador 


17.5 А natureza dos catalisadores heterogêneos de metal Ӯ Suportado:Sobré alma cerâmica 
que é mais robusta nessa aplicação do que 


Informações sobre a estrutura de um catalisador heterogêneo algumas vezes podemser um leito de partículas soltas. 
determinadas pela difração de elétrons e estudos relacionados de moléculas reativas 
absorvidas em superfícies de monocristal. Entretanto, esses estudos geralmente são 
realizados em condições de ultravácuo, que são muito diferentes daquelas usadas na 
prática. Os catalisadores heterogêneos práticos são materiais de área superficial eleva- 
da que podem. conter ООС, diferentes e que operam a 1 atm е pressões maiores. 
Em alguns casos, todo о corpo de um material de área de superfície elevada serve co- 
“mo catalisador, e tal material é chamado de catalisador uniforme. Um exemplo é a 
zcólita catalítica 25М- 5, que contém canais através dos quais as moléculas regentes 


Catalisador 


арто Particula de Рі Sílica gel 
1 І 


sistem em um aterial de área ‹ 1 de superfície. elevada “ШК serve como pone no qual 
a АЕА 


um catalisador ativo.é depositado (Figura-17.5).º `с 7% 


(a) Área de superfície e porosidade 


Um sólido denso comum é inadequado como catalisador porque sua área de superfi- 
cial é bastante baixa. Então, Ot-alumina, que é um material denso com uma área de su- 
perfície específica baixa, é usada muito menos como suporte de catalisador do que um 
sólido microcristalino de y-alumina, que pode ser preparado com tamanho de partícu- 
la pequeno, e assim com uma área de superfície específica elevada. A área de superfi- 
cie elevada resulta de partículas muito pequenas, mas conectadas como aquelas mos- 
tradas na Figura 17.5, e mais ou menos um grama de um suporte de catalisador típico..... 
tem uma superfície de área interna igual àquela de uma quadra de tênis. Similármente, 
usa-se quartzo como suporte de catalisador, mas a área de superfície específica eleva- 
da de outras versões de SiO,, a sílica gel, é amplamente empregada. . 
As y-alumina e a sílica gel são materiais metaestáveis, mas sob condições ordiná- | 600 À y 
rias não se convertem em suas fases mais estáveis (0-alumina e quartzo, respectiva- ЕНЕСІ Ен 
mente). А preparação de y-alumina envolve а desidratação de um hidróxido óxido de 


ШОШ: Figura 17.5 Diagrama esquemático de 
4 inio: partículas de metal suportadas sobre sílica 


As distinções entre catalisadores uniformes e multifase são desenvolvidas por J.M. Thomas, Angew. gel. 
Chem. Int. Ed. Eng. 12, 1673 (1988). 
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2 AIO(OH) > ү-А1,0, + H,O 


Similarmente, a sílica gel é preparada a partir da acidificação de silicatos para produ- 
zir Si(OH),, que rapidamente forma uma sílica gel a partir da qual boa parte da água 
adsorvida pode ser removida pelo aquecimento suave. Quando observada com um mi- 
croscópio eletrônico, a textura da sílica gel ou da alumina parece ser aquela de um lei- | 
to de pedregulhos ásperos com lacunas formadas irregularmente entre as partículas in- | 
ter-conectantes (como na Figura 17.5). 

As zeólitas (Seção 10.14) são exemplos de catalisadores uniformes." Elas são pre- 
paradas como cristais muito finos que contêm canais regulares grandes e gaiolas defi- 
nidas pela estrutura do cristal (Figura 17.6). As aberturas nesses canais variam de uma 
forma cristalina a outra da zeólita, mas geralmente são de 3 а 10 А em seu diámetro 
menor. As zeólitas absorvem moléculas pequenas o suficiente para entrar nos canais е | 
excluir moléculas maiores. Essa seletividade, combinada com os sítios catalíticos den- | 
tro das gaiolas, fornece um grau de controle sobre as reações catalíticas que é inatingí- | 
vel com sílica gel ou y-alumina. A síntese de novas zeólitas e sólidos seletivos de for- | 
ma similar e a introdução de sítios catalíticos neles são áreas vigorosas de pesquisa 
(ver Seção 10.14). | 


A seletividade da forma de zeólitas com sítios catalíticos dentro das gaiolas fornece um grau 
de controle sobre as reações catalíticas que é inatingível com sílica gel ou com y-alumina. 


Figura 17.6 Uma visão pelos canais па zeólita Teta-1 com uma molécula de bénzeno adsorvi- 
da em um dos canais (reproduzido com permissão de A. Dyer, An introduction to molecular sie- 
ves. Wiley, Chichester (1988)). 


% Uma discussão introdutória da estrutura de zeólita e de catálise é dada por A. Dyer, An introduction to 
zeolite molecular sieves. Wiley, Chichester (1988). 
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(b) Sítios ácidos básicos e de superfície 


Quando exposta á umidade atmosférica, a superfície da y-alumina é coberta com mo- 
léculas de água adsorvidas. A desidratação em 100 a 150 “C conduz à dessorção de 
água, mas os grupos OH da superfície permanecem e atuam como ácidos de Brónsted 
fracos: 


OH OH OH OH 
КЕШЕ à | 
/ 
А! Al Al — Al Al Al + H,O 
ТОЛИН ШІП 


А temperaturas mais elevadas grupos OH adjacentes se condensam para liberar mais 
Н.О e gerar sítios ácidos de Lewis АР” expostos, bem como sítios de base de Lewis 
O” (7). А rigidez da superfície permite a coexistência desses sítios, que de outra for- 
ma imediatamente se combinariam para formar complexos de ácido-base de Lewis. As 
bases е os ácidos da superfície são altamente ativos para as reações catalíticas, como a 
desidratação de alcoóis e a isomerização dos alcenos. Sítios de ácido de Lewis e de 
Bronsted similares existem no interior de certas zeólitas. 


As bases e os ácidos da superfície são altamente ativos para as reações catalíticas, como 
a desidratação de alcoóis e a isomerização dos alcenos. 
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Exemplo 17.2 Usando o espectro de IV para provar interação 
molecular com as superfícies 


O espectro de infravermelho de complexos de piridina (py), como СІ,А(ру), mostra 
que bandas próximas a 1540 cm”! podem ser atribuídas à piridina ligada ao hidrogênio 
e que bandas próximas a 1465 cm! devem-se às interações de ácido-base de Lewis 
Al-py. Uma amostra de y-alumina que tinha sido pré-tratada pelo aquecimento a 200 
°С е depois resfriada e exposta ao vapor de piridina tinha bandas de absorção próximas 
a 1540 cm” e nenhuma próxima a 1465 cm™. Uma outra amostra que foi aquecida а 
500 °С, resfriada e depois exposta à piridina tinha bandas próximas a 1540 cm”! е 1465 
cm™. Correlacioné esses resultados com as afirmações efetuadas no texto relativas aos 


efeitos do aquecimento de y-alumina (muitas das evidências para a natureza química 


da superfície da y-alumina vêm de experimentos iguais a esses). - 


Resposta: Próximo a 200 “С, H,O superficial а y se perde mas о ОН ligado aos Al” 
permanece. Esses grupos parecem ser moderadamente ácidos como julgado pelos in- 
dicadores de cores e das bandas ao redor de 1540 cm”, que indicam a presença de pi- 
паша ligada ао hidrogênio, como na reação: 


OH 0--Н---ру 


А % ру — Al 
ШШШ mun 
Quando aquecido a 500 “С, quase todo os OH” se perdem como H,O, deixando para 


trás O” е АІ” exposto. A evidência é o aparecimento das bandas em 1465 cm”, que 
são indicativas de Al"-NC¿H,, bem como a banda em 1540 cm”. 
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Teste seus conhecimentos 17.2 Seas afirmações feitas nesta seção 
sobre o efeito do aquecimento da y-alumina estão corretas, quais seriam as 
intensidades das bandas de IV diagnósticas se a amostra de y-alumina foi 
pré-aquecida a 900 °C, resfriada na ausência de água e exposta ao vapor de 
piridina e a um espectro determinado? 
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(c) Sítios metálicos de superfície 


¿As partículas metálicas são frequentemente depositadas nos suportes para fômecer um 
í catalisador. Por exemplo, ligas de rutênio-platina perfeitamente divididas, distribuídas 
“na superfície de partículas de y-alumina, sáo usadas para interconverter hidrocarbone- 


tos em conversores catalíticos de automóveis, para promover a combinação de O, com 
CO e hidrocarbonetos em CO, e a redução de óxidos de nitrogênio em nitrogênio, 
Uma partícula metálica suportada de 25 Á de diámetro tem perto de 40% dos seus ato- 
mos na superfície, e as partículas náo se fundem. A proporcáo elevada de átomos ex- 
postos é uma vantagem grande para essas partículas pequenas suportadas, particular- 
mente para metais como a platina e até para o ródio mais oneroso. 

Os átomos metálicos na superfície dos agregados são capazes de formar ligações 
como M—CO, M—CH,R, M—H e M—O (Tabela 17.3). Freqiientemente a natureza 
dos ligantes de superfície é inferida pela comparação do espectro de IV com aqueles 
dos complexos organometálicos ou inorgânicos. Então, os CO terminais e os unidos 
por pontes podem ser identificados nas superfícies por espectroscopia de IV, e o espec- 
tro de IV de muitos ligantes de hidrocarbonetos nas superfícies são similares aos dos 
complexos organometálicos discretos. O caso do ligante N, é um contraste interessan- 


Tabela 17.3 Ligantes quimissorvidos nas superfícies 


з-д CH; 


O | | 
НТ ОН СН Н 


N N. 
„| ёч ET MEM ққ 


AS р P Pt Pt Pt Pt Pt Ее Ре Ее Ее Ғе 
ШШ УШШ (ШШШ ТОЙ 
а b с а е f 
ade 
Ты Ht Н,С == CH, H.C— CH 0 o” оғ 
| 2 2 
ЖҮЙ IS А le 
Zn* O Pt Pt Pt M M M“ 
ТТТ ИТД 
g h i j k 


a Amônia adsorvida sobre sitios de Lewis e de Al” de y-alumina. 
b,c CO coordenado ao metal platina. 

d Hidrogênio dissociativamente quimissorvido sobre platina. 

e Etano dissociativamente quimissorvido sobre platina. 

{Nitrogênio dissociativamente quimissorvido sobre ferro. 

g H, dissociativamente quimissorvido sobre ZnO. 

h Eteno n? coordenado a um átomo de Pt. 

i Eteno ligado a dois átomos de Pt. 

jO, ligado como super-óxido a uma superfície metálica. 

КО, dissociativamente quimissorvido sobre uma superfície de metal. ‹ 
Adaptado de: R.L. Burwell, Jr., Heterogeneous catalysis. Survey of Progress in Chemistry 8, 2 (1977). 
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te, porque o N, coordenado foi identificado por espectroscopia IV nas superfícies me- 
tálicas antes que complexos de dinitrogênio fossem preparados e caracterizados pelos 
químicos inorgânicos. 

O desenvolvimento de técnicas novas para estudar superfícies de monocristal em 
grande parte tem expandido nosso conhecimento sobre as espécies de superfície que 
podem estar presentes na catálise. Por exemplo, a dessorção de moléculas das superfí- 
cies (termicamente, ou por impacto de átomo ou íon), combinada com análise espec- 
trométrica de massa da substância dessorvida, fornece discernimento na identidade 
química das espécies de superfície. Similarmente, a espectroscopia fotoeletrônica Au- 
ger ou de raios X (XPS) fornece informação sobre a composição elementar de super- 
fícies. 

A difração de elétrons de energia baixa (LEED ~ low-energy electron diffraction) 
fornece informações sobre a estrutura de superfícies de monocristal e, quando as mo- 
léculas de adsorbato estão presentes, também favorece seus arranjos na superfície. 
Uma descoberta importante da LEED é que a adsorção de moléculas pequenas na su- 
perfície pode realizar uma modificação estrutural da superfície. Essa reconstrução da 
superfície frequentemente é revertida quando ocorre dessorção. A microscopia de tu- 
nelamento (STM) é um método indispensável para localizar moléculas na superfície. 
Essa técnica notável fornece um mapa de contorno de superfícies do monocristal na re- 
solução atômica ou próxima a esta.” 7 

Embora a maioria dessas técnicas modernas de superfície não possam ser aplica- 
das ao estudo dos catalisadores multifásicos suportados, eles são muito úteis para re- 
velar uma vasta gama de espécies de superfície e circunscrever as estruturas que po- 
dem ser plausivelmente invocadas no mecanismo de catálise heterogênea. A aplicação 
dessas técnicas à catálise heterogênea é similar ao uso de difração de raios X e de es- 
pectroscopia para a caracterização dos precursores de catalisadores homogêneos orga- 
nometálicos e compostos modelos. 


O CO terminal ou unido por ponte pode ser identificado nas superfícies por espectrosco- 
pia de IV; os espectros de IV de muitos ligantes hidrocarbonetos nas superfícies são simi- 
lares âqueles dos complexos organometálicos discretos. 


17.6 Etapas catalíticas 


Há muitas semelhanças entre as etapas de reação individuais encontradas em catálise 
д А 14 
heterogênea e homogênea. 


(a) Quimissorção e dessorção 
A adsorção de moléculas nas superfícies frequentemente ativa moléculas da mesma 
forma que a coordenação ativa as moléculas nos complexos. A dessorção de molécu- 
las do produto que é necessária para renovar os sítios ativos em catálise heterogênea é 
análoga à dissociação de um complexo na catálise homogênea. 

Antes que um catalisador heterogêneo seja utilizado. normalmente ele é “ativado”. 
A ativação é um termo guarda-chuva; em alguns instantes, ele refere-se à dessorção 
das moléculas adsorvidas como água de superfície, como na desidratação de y-alumi- 
па. Em outros casos, refere-se à preparação do sítio ativo por uma reação química, as- 
sim como pela redução das partículas de óxido de metal para produzir partículas de 
metal ativo. 

A superfície ativada pode ser caracterizada pela adsorção de vários gases inertes e 
reativos. A adsorção pode ser fisiossorção, quando nenhuma ligação química nova é 
formada, ou quimissorção, quando são formadas ligações de adsorbato-superfície (Fi- 


Essas e outras técnicas de superfície moderna e sua ajuda na elucidação da catálise são resumidas por 
G.A. Samorjai em Surface chemistry апа catalisis. Wiley, New York (1994). 
+ Para uma avaliação interessante e informativa do desenvolvimento de conceitos mecanísticos em catálise 
heterogênea, ver R.L. Burwell, Jr, Chemtech 17, 586 (1987). 


Figura 17.7 Representação esquemática 
de (a) fisiossorção e (b) quimissorção de hi- 
drogênio sobre uma superfície de metal de 
níguel. 
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Figura 17.8 От diagrama de vulcão. Nes- 
se caso, a temperatura de reação para uma 
velocidade fixa da decomposição de ácido 
fórmico é representada graficamente em 
função da estabilidade do formiato do metal 
correspondente como julgado pela entalpia 
de formação (W.J.M. Rootsaert e W.M.H. 
Sachtler, 2. Physik. Chem. 26, 16 (1960).) 


gura 17.7). A fisiossorção de temperatura baixa de um gás como o nitrogênio é útil pa- 
ra a determinação da área de superfície total de um sólido, enquanto a quimiossorção 
é usada para determinar o número de sítios reativos expostos. Por exemplo, a quimios- 
sorção dissociativa de H, nas partículas de platina suportada revela o número de áto- 
mos expostos de Pt de superfície. 

À interação de moléculas pequenas com as superfícies metálicas é similar à sua in- 
teração com complexos metálicos no estado de oxidação baixo. A Tabela 17.4 mostra 
que uma ampla gama de metais quimissorve o CO, e que poucos são capazes de qui- 
missorver o N,, exatamente por haver uma variedade muito maior de metais que for- 
mam carbonilas do que formam complexos de dinitrogênio. Além disso, da mesma 
forma que para os complexos carbonílicos, ambas as espécies de superfície de CO ter- 
minal e unido por ponte têm sido identificadas por espectroscopia de IV. A quimissor- 
ção dissociativa de H, é análoga à'adição oxidativa de H, aos complexos de metal. 


Tabela 17.4 A capacidade dos metais de quimissorver moléculas simples 


Gases 

O, С.Н, C,H, co H, CO, N, 
Ti, Zr, Hf, V, 
Nb, Ta, Cr, Mo, + + + + + + + 
W, Fe, Ru, Os 
Ni, Co + + + + + + + 
Rh, Pd, Pt, Ir + + + + + + + 
Mn, Cu + + + + + + + 
Al, Au + + + + іе - = 
Na, K + + - - - - - 
Аа, 2п, Са, 
In, бі, Ge, Sn, . + - - - - - - 
Pb, As, Sb, Bi 


+ Quimissorção forte, + fraca, – não observável. 
Adaptada de С.С. Bond, Heterogeneous catalysis, р. 29. Oxford University Press (1987). 


Embora a adsorção seja essencial para que ocorra a catálise heterogênea, ela não 
deve ser tão forte para bloquear os sítios catalíticos e prevenir reação posterior. Esse 


fator em parte é responsável pelo número limitado de metais que são catalisadores efe- | 


tivos. À decomposição catalítica de ácido fórmico nas superfícies de metal 
HCOOH У» CO+H,O 


fornece um bom exemplo desse balanço entre adsorção e atividade catalítica. É obser- 
vado que a catálise é mais rápida nos metais para os quais o metal formado é de esta- 
bilidade intermediária (Figura 17.8). O gráfico na Figura 17.8 é um exemplo de um 
“diagrama de vulcão”, e é típico de muitas reações catalíticas. A implicação é que os 
metais do início do bloco d formam compostos de superfície muito estáveis enquanto 
os últimos metais nobres como prata e ouro formam compostos de superfície muito 
fracos, sendo ambos prejudiciais ao processo catalítico. Entre esses extremos os me- 
tais nos Grupos 8 ao 10 possuem atividade catalítica elevada, e isso é especialmente 
verdadeiro para os do metais (Grupo 10). Na Seção 17.4 vimos uma atividade elevada 
similar desses complexos metálicos na catálise homogênea de transformações de hi- 
drocarbonetos. 

Os sítios ativos de catalisadores heterogêneos não são uniformes e muitos sítios 
diversos estão expostos na superfície de um sólido pobremente cristalino, como y-alu- 
mina, ou um sólido não-cristalino, como sílica gel. Entretanto, mesmo partículas de 
metal altamente cristalinas não são uniformes. Um sólido cristalino geralmente possui 
mais do que um tipo de plano exposto, cada um com seu padrão característico de áto- 
mos de superfície (Figura 17.9). Além disso. superfícies metálicas de monocristal 
apresentam irregularidades, como degraus que expõem metais com números de coor- 
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Figura 17.9 Uma о de pianos cristalinos de metal que podem ser expostos aos gases 
reativos. (111), (111). o pianos hexagonais de empacotamento compacto. Os pianos герге- 
sentados рог (100), (0105, possuem arranjos quadrados de átomos. 


denação baixos Y à 17,10). Esses sítios coordenativamente insaturados altamente 
expostos parecem sor particularmente reativos. Como resultado, os sítios diferentes na 
superfície poden ira funções diferentes nas reações catalíticas. A variedade de sí- 
tios também respondo pela seletividade menor de muitos catalisadores heterogêneos 
em comparação com seus análogos homogéneos. 


‚ Embora a « 


tão forte а р 


bloquear os sítios catalíticos e prevenir reação posterior, 


Vimos no Capítulo 16 que os Higantes em agregados de organo-metálicos fregiente- 
mente são fluxi ‚©З análogo de superfície de mobilidade estereoquímica em agre- 
gados é a difusão. с há evidências abundantes para a difusão de moléculas ou de áto- 
mos quimissorvidos паз superfícies de metal. Por exemplo, sabe-se que os átomos de 
Н adsorvidos è mo! de CO adsorvidas movem-se sobre a superfície de uma par- 
tícula metálica mobliidade é importante em reações catalíticas porque permite a 
átomos ou a nt аргохітагет-ѕе umas das outras. As velocidades de difusão de 
superfície são dificeis de medir, e dados confiáveis só foram obtidos recentemente. 


Átomos emolécuias adsorvidos migram sobre superfícies metálicas. 
7 


“"ucessos industriais é facilitada pela catálise heterogénea. Damos 
1o ilustram essa gama. Apesar de algumas similaridades super- 
exemplos, a hidrogenação de alcenos e a síntese de amônia (a 
io), empregam catalisadores e condições bastante diferentes. O 
y Че aromáticos sobre zeólitas ilustra a catálise ácida. Finalmen- 
ws cletrodo de uma célula eletroquímica. 


poucos exemplos 
ficiais, os dois pi 
hidrogenação de 
exemplo da 1501 
te, ilustramos ас 


та essencial para que ocorra a catálise heterogénea, ela não deve ser 
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Figura 17.10 Representação esquemática 
de irregularidades de superfície, degraus e 
dobras. 
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Figura 17.11 Diagrama esquemático da 
hidrogenação do eteno pela deuteração so- 
bre uma superfície metálica, 


(a) Hidrogenação de alcenos 

Um marco na catálise heterogênea foi a observação de Paul Sabatier que o níquel ca- 
talisa a hidrogenação de alcenos (1900). Ele estava tentando sintetizar o Ni(C,H,) em 
resposta à síntese de Ni(CO), (Seção 16.4). Entretanto, quando passou eteno sobre пі- 
quel aquecido, ele detectou etano. Sua curiosidade foi despertada, e ele incluiu hidro- 
gênio com o eteno; imediatamente após, ele observou um rendimento bom de etano. 
Logo vieram aplicações industriais com base em sua descoberta. 

Acredita-se que a hidrogenação de alcenos sobre partículas de metal suportadas 
proceda em uma maneira muito similar àquela em complexos metálicos. Como ilus- 
trado na Figura 17.11, o H,, que é quimissorvido dissociativamente na superfície, mi- 
gra para uma molécula de eteno adsorvida, originando primeiro uma superfície de al- 
quila e depois hidrocarboneto saturado. Quando o eteno é hidrogenado com D, sobre 
platina, o mecanismo simples descrito na Figura 17.11 indica que CH,DCH,D seria о 
produto. De fato, observa-se uma gama completa de moléculas de etano C,H,D, ,. É 
por essa razão que se diz que a etapa central é reversível; a velocidade da reação inver- 
sa deve ser maior do que a velocidade na qual a molécula de etano é formada e desor- 
vida na etapa final. 

Na hidrogenação de alcenos sobre partículas de metal suportadas, o H, é quimissorvido 

dissociativamente na superfície, migra para uma molécula de eteno adsorvida e gera pri- 

meiro uma superfície de alquila e depois o hidrocarboneto saturado. 


(b) Síntese da amônia 

A síntese da amônia já foi discutida de vários pontos de vista (Seções 8.14 е 11.2). 
Aqui vamos nos concentrar nos detalhes das etapas catalíticas. A formação de amô- 
nia é exergônica e exotérmica а 25 °С, os dados termodinâmicos relevantes sendo 
A;GÎ =-16,5 КІ mol”, AH? = 46,1 kJ mol” e А,5° = -99,4 J К” mol”. А entropia 
de formação negativa reflete o fato de que duas moléculas de NH, se formam no lu- 


gar de quatro moléculas reagentes. 
А inércia grande de N, (e em menor extensão de Н.) requer que um catalisador se- 


ja usado para efetuar a reação. O metal ferro, junto com quantidades pequenas de alu- . 
mina e de sais de potássio e outros promotores, é usado como catalisador. Estudos ex- 


tensivos sobre o mecanismo da síntese de amônia indicam que a etapa determinante da 
velocidade sob condições normais de operação é a dissociação de N, coordenado à su- 
perfície do catalisador. O outro reagente, H,, sofre dissociação muito mais fácil sobre 
a superfície do metal, e uma série de reações de inserção entre espécies adsorvidas le- 
va à produção de NH;: 


М0) — N, ee 9] 
ШШ 
H — 2H 
20 ШЇ 
N + H — МН 
11001 ТІП ИШ 
NH + H — Мн, 
ИШ ШШ 
NH, + H “о — Mh 
Л 
NH, --ы МН) 
ШШ, 


Por causa da lentidão da dissociação de N,, é necessário realizar a síntese da amônia а 
temperaturas elevadas, geralmente 400 °С. Entretanto. uma vez que a reação é exotér- 
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mica, a temperatura elevada em grande parte reduz a constante de equilíbrio da reação: 
da equação de van't Hoff 


dnk A Hº 


dr ЕТ? 


<0 (3) 


vemos que K decresce à medida que T aumenta. Para recuperar algum desse rendimen- 
to reduzido, são empregadas pressões da ordem de 100 bar. Um catalisador que opera- 
ria à temperatura ambiente daria bons rendimentos de NH,, mas tais catalisadores ain- 
da não foram descobertos (Seção 11.2). 

Durante o desenvolvimento do processo de síntese da amônia original, Haber e 
seus colaboradores investigaram a atividade catalítica da maioria dos metais da tabela 
periódica, e descobriram que os melhores são ferro, rutênio e urânio melhorado (apre- 
sentaram-se mais ativos) para quantidades pequenas de alumínio e sais de potássio. 
Considerações de custo e de toxicidade conduziram à escolha do ferro como a base do 
catalisador comercial. Outros metais, como lítio, são mais ativos para a etapa crítica de 
clivagem da ligação N==N, mas nesses casos as etapas sucessoras não são favoráveis por 
causa da estabilidade maior do nitreto de metal. Essa observação mais uma vez enfatiza 
a natureza prejudicial de um intermediário altamente estável em um ciclo catalítico. 


O metal ferro é usado como catalisador para a síntese de amônia; a etapa determinante da 
velocidade é a dissociação de N, coordenado à superfície do catalisador. 


(c) Oxidação do SO, 

A oxidação do SO, a SO, é uma etapa indispensável na produção do ácido sulfúrico 
(Seção 11.8). A reação do enxofre com oxigênio para produzir gás SO, é exergônica 
(A,Gº = -371 kJ mol”) mas muito lenta, e o produto principal da combustão é $0: 


S(s) + О,(а) —> S0«(g) 
Após a combustão ocorre oxidação catalítica de 50,: 


50,6) + + O(g) SO 8) 


Essa etapa também é exotérmica e, como na síntese da amônia, possui uma constante 


de equilíbrio menos favorável a temperaturas elevadas. Desse modo, o processo geral- 
mente é executado em dois estágios. No primeiro estágio, a combustão do enxofre ocor- 
re à temperatura de cerca de 600 °С, mas, resfriando-se antes do estágio catalítico, о 
equilíbrio é deslocado para a direita e a conversão elevada de SO, a SO, é alcançada. 

Vários sistemas catalíticos muito diferentes foram usados para catalisar a combi- 
nação de SO, com О,. O catalisador mais amplamente utilizado é o vanadato de potás- 
sio suportado sobre sílica de área de superfície elevada (terra diatomácea). Um aspec- 
to interessante desse catalisador é que o vanadato é um sal fundido sob as condições 
de operação. A visão atual do mecanismo da reação é que a etapa determinante da ve- 
locidade é a oxidação de V(IV) a V(V) pelo O, (Ciclo 17.7). No fundido, o vanádio e 
os íons de óxidos fazem parte de um complexo de polivanadato (Seção 5.6), mas pou- 
co se sabe sobre a evolução das espécies oxo. 


O catalisador mais utilizado para a oxidação de dióxido de enxofre é o vanadato de potás- 
sio suportado por uma sílica de área de superfície elevada. 


50; 


GE +2МУ A 0, 


Сісіо 17.7 
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Figura 17.12 А estrutura do ZSM-5 tem 
canais interessantes definidos pela estrutura 
cristalina. Os tubos nesse diagrama repre- 
sentam os canais com a estrutura tridimen- 
sional. 


(d) Interconversáo de aromáticos pelas zeólitas 


Os catalisadores heterogéneos baseados nas zeólitas apresentam uma função impor- 
tante na interconversáo dos hidrocarbonetos e na alquilagáo de aromáticos, bem como 
na oxidação e na redução. 

A zeólita sintética ZSM-5 é amplamente usada pela indústria do petróleo para uma 
variedade de interconversões de hidrocarbonetos.” А ZSM-5 é uma zeólita de alumi- 
nossilicato com um conteúdo de sílica maior e conteúdo de alumínio muito menor do 
que as zeólitas discutidas na Seção 10.14. Seus canais consistem em um labirinto tri- 
dimensional de túneis que se interseccionam (Figura 17.12). Da mesma forma que pa- 
ra outros catalisadores de aluminossilicatos, os sítios de alumínio são fortemente áci- 
dos. A carga não balanceada do АГ” no lugar de Si(IV) tetraedricamente coordenado 
requer a presença de um íon positivo adicionado. Quando esse íon é H* (Figura 17.13), 
a acidez de Brønsted do aluminossilicato pode ser tão grande quanto aquela do H,SO, 
concentrado е a freqiiéncia de turnover para as reações de hidrocarbonetos nesses sí- 


. E 16 
tios pode ser muito elevada. 
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Figura 17.13 О sítio ácido де Bransted em ZSM-5 e sua interação com uma base (de W.O. 
Наад, R.M. Lago, e P.B. Weisz, Nature 309, 589 (1984). 


Reações como a isomerização de xileno e o desproporcionamento do tolueno são 
ilustrativas da seletividade que pode ser alcançada com a catálise de zeólita ácida. A 
seletividade de forma desses catalisadores foi atribuída à difusão mais rápida das mo- 
léculas de produto que possuem dimensões compatíveis com os canais. De acordo com 
essa idéia, moléculas que não se ajustam aos canais se difundem lentamente e, por cau- 
sa de sua permanência longa na zeólita, têm oportunidade ampla de serem convertidas 
nos isômeros mais móveis que podem escapar rapidamente. Uma visão atualmente 
mais favorecida, entretanto, é que a orientação dos intermediários reativos dentro dos 
canais da zeólita favorece produtos específicos, como 1,4-dialquilbenzenos. 

À parte de sua seletividade de forma importante, os catalisadores ácidos de zeóli- 
ta parecem promover reações através dos mecanismos de íon carbônio padrão. Por 
exemplo, a isomerização de m-xileno a p-xileno pode ocorrer pelas seguintes etapas: 
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15 O catalisador foi desenvolvido nas pesquisas de laboratório da Mobil Oil; as iniciais para Zeolite Socony- 


Mobil. Р 
% ИО. Наад, R.M. lago, e P.B. Weisz, Nature 309, 589 (1984). 
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сн; сн; CH; 
-H7 ЕУ + H* с> 

сн; М САН 
HC Н сн; 


А seletividade de forma dos catalisadores zeolíticos foi atribuída à difusão mais rápida de 
moléculas de produto que possuem dimensões compatíveis com os canais. 


Exemplo 17.3 Propondo um mecanismo para a alquilação de benzeno 


Em sua forma protonada, a ZSM-5 catalisa a reação de eteno com benzeno para pro- 
duzir etilbenzeno. Escreva um mecanismo plausível para a reação. 


Resposta: A forma ácida de ZSM-5 é forte o suficiente para gerar carbocátions: 
CH,=CH, + H’ —>[CH,CH,J' 


Como vimos na Seção 5.8, o carbocátion pode atacar o benzeno. A subsequente depro- 
tonação do produto produz etilbenzeno: 


[CH,CH,]' + C¿H, ——>CH,CH,CH, + Н" 


Teste seus conhecimentos 17.3 Foi preparada uma sílica pura análoga à 
ZSM-5, Você esperaria que esse composto fosse um catalisador ativo para a 
alquilação de benzeno? Explique seu raciocínio. 
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(е) Eletrocatálise 


A barreira cinética para reações eletroquímicas envolvendo H, e O, foi discutida no 
Capítulo 6. As barreiras cinéticas são bastante comuns para as reações eletroquímicas 
na interface entre uma solução e um eletrodo е, como vimos na Seção 6.4, é comum 
expressar essas barreiras como sobrepotenciais. 

O sobrepotencial, т), de uma célula eletrolítica é o potencial em adição ao poten- 
cial da célula de corrente zero que deve ser aplicado para produzir uma reação lenta de 
qualquer jeito dentro da célula. O sobrepotencial está empiricamente relacionado à 
densidade de corrente, j (a corrente dividida pela área do eletrodo) que passa através 
da célula рог!” 

КЕЛЕ” 

ј= де" (4) 
onde j, e a são constantes empíricas. А constante j, a densidade de corrente de tro- 
ca, é uma medida das velocidades das reações de eletrodo direta e inversa no equilíbrio 
dinâmico na ausência de um sobrepotencial. Para sistemas que obedecem a essas rela- 
ções, a velocidade de reação (medida pela densidade de corrente) aumenta rapidamen- 
te com o aumento do potencial aplicado quando ат) > 1. Se a densidade de corrente de 
troca é elevada, uma velocidade de reação apreciável pode ser alcançada com apenas 
um pequeno sobrepotencial. Se a densidade de corrente de troca é lenta, é necessário 
um sobrepotencial elevado. Desse modo, há interesse considerável no controle da den- 
sidade de corrente de troca. Em um processo industrial, um sobrepotencial em uma 


A relação exponencial entre a corrente e o sobrepotencial é explicada pela equação de Butler-Volmer, 
Чие é feita aplicando-se a teoria do complexo ativado aos processos dinâmicos nos eletrodos. Ver Capítulo 29 
de PW. Atkins, Physical chemistry. Oxford University Press e W.H. Freeman et Co (1998). 
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Figura 17.14 А velocidade da evolução de 
Н, expressa como logaritmo da densidade 
de corrente de troca em função das energias 
de ligação М--Н. 


etapa sintética é muito oneroso porque representa energia disperdiçada. Entretanto, 
uma densidade de corrente de troca baixa pode bloquear caminhos indesejáveis. 

Uma superfície de eletrodo catalítico pode aumentar a densidade de corrente de 
troca e consegiientemente diminuir com força o sobrepotencial necessário para rea- 
ções eletroquímicas lentas, como a evolução e consumo de H,, O, ou CL, Por exem- 
plo, o “negro de platina”, uma forma finamente dividida de platina, é muito eficaz pa- 
ra aumentar a densidade de corrente de troca e conseqiientemente diminuir o sobrepo- 
tencial das reações que envolvem o consumo ou a evolução de H,. A função da platina 
é dissociar a ligação H—H forte e através disso reduzir a barreira maior que essa for- 
ça impõe nas reações envolvendo H,. O metal paládio também tem uma densidade de 
corrente de troca elevada (e consequentemente somente um зоргерогепса] baixo) pa- 
ra a evolução ou consumo de H.. 

A eficácia dos metais pode ser inferida da Figura 17.14, que também gera discerni- 
mento ao processo. O gráfico do tipo vulcão da densidade de corrente de troca em fun- 
ção da entalpia da ligação M—H sugere que a formação e a clivagem da ligação М—Н 
são importantes no processo catalítico. Parece que uma energia de ligação М--Н inter- 
mediária conduz ao balanço apropriado para a existência de um ciclo catalítico, e os 
metais mais eficazes para a eletrocatálise estão agrupados ao redor do Grupo 10. 

O dióxido de rutênio é um catalisador eficaz para a evolução de O, e de СІ, e tam- 
bém é um condutor elétrico bom. Verifica-se que as densidades de corrente elevadas de 
ВиО, são mais eficazes para a catálise da evolução de Cl, do que para a evolução de 
O,. Então, RuO, é extensamente usado como material de eletrodo na produção comer- 
cial do cloro. O processo de eletrodo que contribui para seu efeito catalítico sutil náo 


parece estar bem entendido. 


1 1 
100 200 300 400 
B(M-H)/(kJ тог") 


Há um interesse grande no desenvolvimento de eletrodos catalíticos novos, parti- 
cularmente aqueles que diminuem o sobrepotencial de O, nas superfícies como a do 
grafite. Assim, tem-se depositado o tetrakis(4-N-metilpiridiltetrafenilporfirinafer- 
го(П), [Fe(TMPyP)] (8), nos cantos expostos dos eletrodos de grafite (em que a redu- 
ção de O, requer um sobrepotencial elevado) e a superfície do eletrodo resultante ca- 
talisa a БӘЛЕНІ eletroquímica de O,. Uma explicação plausível para essa catálise é que 
о (Ее (ТМРУР)] preso ао eletrodo (indicado a seguir por *) primeiro é reduzido ele- 


troquimicamente: А 
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[Ее (ТМРУР)]* + e” —— [Ее (TMPyP)]* 
| О [Ее (ТМРУР)]* resultante forma um complexo com О,: 


[Ее (ТМРУР)]* +)0, —> [Ее (О„)(ТМРУР)]* 


O complexo de oxigênio porfirina de ferro (П) é susceptível à redução da água e do pe- 


róxido de hidrogênio: 


[Ее (О„)(ТМРУуР)]* + ne + mH* —> [Fe (ТМРУуР)]* + (Н,О,, H,O) 


Embora os detalhes do mecanismo sejam enganosos, a série geral de reações apresen- 
tadas está em harmonia com as medidas eletroquímicas e as propriedades conhecidas 
das porfirinas de ferro. A investigação do complexo de porfirinaferro(III) como catali- 
sador foi indubitavelmente motivada pelo uso das metaloporfirinas pela Natureza pa- 
ra a ativação do oxigênio, um assunto que analisaremos no Capítulo 19. 


Leitura complementar 

Catálise homogênea 

G.W. Parshall e S.D. Ittel, Homogeneous catalysis. Wiley, New York 
(1992). Essa revisáo da bem sucedida primeira edigáo documenta a 


química da catálise homogénea que é importante na síntese orgánica 
industrial e em escala de laboratório. 


R.S. Dixon, Homogeneous catalysis with compounds of rhodium and 
iridium. D. Reidel, Dordrecht (1985). 


L.H. Pignolet, Homogeneous catalysis with metal phosphine comple- 
xes. Plenum, New York (1983). 


C. Masters, Homogeneous transition-metal catalysis: a gentle art. 
Chapman et Hall, London (1981). 


B.R. James, Homogeneous hydrogenation. Wiley, New York (1973). 


R.A. Shelton e J.K. Kochi, Metal catalyzed oxidations of organic 
compounds. Academic Press, New York (1981). 


ГР. Coliman, L.S. Hegedus, J.R. Norton, е К.С. Finke, Principles and 
applications of organotransition metal chemistry. University Science 


Books, Mill Valley (1987). Esse livro importante abrange a química 
organo-metálica estequiométrica e catalítica. 


Catálise heterogénea 


F.H. Ribeiro e G.A. Somorjai, Heterogeneous catalysis by metals. In 
Encyclopedia of inorganic chemistry (ed. R.B. king), Vol. 3, pp. 1359- 
71. Wiley, New York (1994). 


V. Ponec e G.C. Bond, Catalysis by metals and alloys. Elsevier, Ams- 
terdam (1995). 


R.D. Srivatava, Heterogeneous catalytic science. CRC Press, Boca 
Raton (1988). Uma análise dos métodos experimentais e de vários 
processos catalíticos principais, incluindo a oxidação de hidrocarbo- 
netos, a hidrogenação de CO e a reforma de hidrocarbonetos. 


ІМ. Thomas e W.J. Thomas, Principles and practice of heteroge- 
neous catalysis. VCH, Weinheim (1997). 


Ц a . . . 
В.С. Gates, Catalytic chemistry. Wiley-Interscience, New York 
(1991). Esse texto discute tanto a catálise homogénea quanto a hete- 
rogênea. 
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Exercícios 

17.1 Quais dos seguintes itens constituem exemplos genuínos de ca- 
tálise e quais não? Apresente seu raciocínio. (a) A adição de Н, а C,H, 
quando a mistura entra em contato com platina finamente dividida. (b) 
A reação de uma mistura de 215 Н./О, quando um arco elétrico é fe- 
chado. (с) A combinação do gás N, com metal lítio para produzir Li,N, 
que então reage com H,O para produzir NH, e LiOH. 


17.2 Defina as expressões (a) fregiiência de turnover, (b) seletivida- 
de, (c) catalisador. (d) ciclo catalítico e (e) suporte catalítico. 


17.3 Classifique os seguintes itens como catalisador homogéneo ou 
heterogêneo е apresente seu raciocínio. (a) O aumento da velocidade 
na presença de NO(g) na oxidação de SO,(g) pelo О.(в) a SO,(g). (b) 
A hidrogenação de óleo vegetal líquido usando um catalisador de ní- 
quel finamente dividido. (с) А conversão de uma solução aquosa de D- 
glucose рага uma mistura D.L catalisada por HCl(ag). 


17.4 Você é abordado por um industrial com uma proposta de desen- 
volvimento de catalisadores para os seguintes processos, a 80°С, com 
nenhuma contribuição de energia elétrica ou radiação eletromagnética. 


(a) O desdobramento de água em H, e O,. 
(b) A decomposição de CO em Ce O,. 
(с) А combinação de N, com Н, para produzir NH,. 


(d) A hidrogenação das duplas ligações em óleo vegetal. 


А empresa construirá uma planta para realizar o processo e vocês divi- 
dirão igualmente os lucros. Quais desses seriam fáceis de executar, 
quais são candidatos plausíveis para investigação e quais não são ra- 
zoáveis? Descreva а base química para a decisão em cada caso. 


17.5 A adição de PPh, à uma solução de catalisador de Wilkinson, 
[RhCI(PPh,),], reduz a fregiência de turnover para a hidrogenação 
do propileno. Dê uma explicação mecanística plausível para essa ob- 
servação. 


17.6 As velocidades de absorção do gás H, (em L mol! 57) por alce- 
nos catalisados por [RHCI(PPh,),] em benzeno а 25°C são hexeno, 
2910; cis-4-metil-2-penteno. 990; ciclohexeno, 3160; 1-metilciclohe- 
xeno, 60. Sugira a origem das tendências e identifique a etapa de rea- 
ção afetada no mecanismo proposto (Ciclo 17.2). 


177 A investigação espectroscópica de infravermelho de uma mistu- 
ra de CO, Н, e 1-buteno sob condições que produzem a hidroformila- 
ção indica a presença do composto (c) no Ciclo 17.3 na mistura de rea- 
ção. A mesma mistura que reage na presença de tributilfosfina foi estu- 
dada pela espectroscopia de infravermelho e nem (c) e nenhum análo- 
go do complexo de fosfina substituída foi observado. O que a primeira 
. observação sugere como reação limitante da velocidade na ausência de 
fosfina? Partindo-se do princípio de que a ѕедйёпсіа de reações perma- 


nece inalterada, quais são as reações limitantes possíveis da velocida- 
de na presença de tributilfosfina? 


17.8 (а) Iniciando сот o complexo de alceno mostrado no Ciclo 17.5 
(a) com trans-DHC=0CHD em vez de C,H,, parta do princípio de o 
ataque do OH” dissolvido do lado oposto do metal. Dé um desenho es- 
tereoquímico do composto resultante. (b) Assuma o ataque no trans- 
DHC==CHD coordenado por um ligante OH coordenado ao Pd, e de- 
senhe a estereoquimica do composto resultante. (с) А estereoquímica 
diferencia essas etapas propostas no processo de Wacker? 


17.9 O ácido fórmico é termodinamicamente instável em relação ao 
CO, e H,. Dê um mecanismo plausível para a catálise da decomposição 
do acido fórmico pelo [IrCI(H),(PPh.).). 


17.10 А temperaturas elevadas, titânio finamente dividido reage com 
М.(е) para formar um nitrito estável. A etapa determinante de velocida- 
de na síntese da amônia sobre ferro é a quebra da ligação N==N. Então, 
por que o titânio é ineficaz enquanto o ferro é eficaz como catalisador 


para a síntese da amônia? 


17.11 As superfícies dos aluminossilicatos foram descritas no texto 
como ácidos fortes de Brónsted, enquanto a sílica gel é um ácido mui- 
to fraco. (a) Dê uma explicação para o aumento da acidez pela presen- 
ça de АГ” em uma rede de sílica. (b) Nomeie outros três íons que pos- 
sam aumentar a acidez da sílica gel. 


17.12 Indique a diferença entre cada um dos seguintes: (a) a acidez 
de Lewis de y-alumina que foi aquecida a 900 С em comparação à ~y- 
alumina que foi aquecida a 100 °С. (b) A acidez de Brgnsted de sílica 
gel em oposição à da y-alumina. (c) A regularidade estrutural dos ca- 
nais e das lacunas em sílica gel em oposição àquela para ZSM-5. 


17.13 Porque a platina-ródio encontra-se nos conversores catalíticos 
de automóveis disperso sobre uma superfície de cerâmica em vez de 
ser usado na forma de uma folha fina? 


17.14 (а) Descreva o conceito de catalisador de forma seletiva е co- 
mo essa forma seletiva é atingida. 


17.15 Ја se constatou que os alcanos trocam átomos de hidrogênio 
com gás deutério sobre alguns catalisadores de platina. Quando o 3,3- 
dimetilpentano na presença de D, é exposto a um catalisador de plati- 
na e os gases são observados antes que a reação tenha procedido em al- 
to grau, o produto principal é CH,CH,C(CH,),CD,CD, mais 3,3-dime- 
tilpentano que não reagiu. Proponha um mecanismo plausível para ex- 
plicar essa observação. 


17.16 А eficácia da platina em catalisar a reação 2Н (аа) + 2e 
--->Н.(в) é em grande parte diminuida na presença de CO. Sugi- 
ra uma explicação. 
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Problemas 


17.1 O monóxido de carbono sofre quimissorção dissociativa sobre 
níquel a temperaturas elevadas, que resulta em carbeto e óxido. Tendo 
essa como uma etapa inicial, proponha uma série de reações plausí- 
veis para a conversão de CO e H, em CH, e H,O catalisado por níquel. 


17.2 Considere a verdade de cada uma das seguintes afirmações е fa- 
çacorreções, quando necessário. (a) Um catalisador apresenta um novo 
caminho de reação com entalpia de ativação menor. (b) Uma vez que a 
energia de Gibbs é mais favorável para uma reação catalítica, a produ- 
ção do produto é aumentada pela catálise. (c) Um exemplo de catalisa- 
dor homogêneo é o catalisador de Ziegler-Natta feito a partir de ТІСІ,01) 
e AL(C,H),0). (d) Energias de Gibbs altamente favoráveis para a fixa- 
cáo de reagentes e produtos a um catalisador homogéneo ou heterogé- 
neo constituem a explicacáo para a atividade catalítica elevada. 


17.3 Quando não há evidências diretas para um mecanismo, os quí- 
micos em geral invocam analogias com sistemas similares. Descreva 


como J.E. Báckvall, В. Åkermark е S.O. Ljunggren (J. Am. Chem. 
Soc. 101, 2411 (1979) inferiram o ataque de água não coordenada so- 
bre n"-C,H, no processo de Wacker. 


17.4 А remoção do átomo de enxofre (como H.S) dos compostos de 
organo-enxofre em óleo bruto (hidrodessulfurização) é um processo 
importante no refinamento do petróleo. Os sulfetos metálicos são usa- 
dos como catalisadores na hidrodessulfurização. e os sulfetos de me- 
tal 4d e de Sd exibem atividade catalítica que é maior no Grupo 8 (Ru 
e Os). Os sulfetos de metal 3d tém atividade catalítica relativamente 
baixa e não exibem atividade máxima para o elemento do Grupo 8. о 
ferro. Depois de revisar o artigo escrito por S. Harris e R.R. Chianelli 
(J. Caral. 86, 400 (1984)), descreva o aspecto das estruturas eletróni- 
cas desses sulfetos que se correlaciona com a atividade catalítica e co- 
mo esse parâmetro pode ser relevante para a catálise. 
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Alguns princípios gerais 
18.1 Defeitos 


18.2 Compostos náo-estequiométricos 
18.3 Difusão de átomo e íon 


Óxidos e fluoretos modelares 


18.4  Monóxidos dos metais За 
18.5 Охіаоѕ superiores 
18.6 Vidros 


Sulfetos modelares e compostos relacionados 


18.7 Compostos MS, em camadas e intercalação 


18.8 Fases de Chevrel 
Leitura complementar 
Exercícios 


Problemas 


As propriedades físicas e químicas dos sólidos são um aspecto di- 
fundido da química inorgânica е têm sido discutidas ao longo do 
texto. Como parte do entusiasmo atual pela “química dos mate- 
riais”, tem havido um grande aumento na síntese е no estudo de 
novos sólidos inorgânicos. Neste capítulo, mencionamos algunas 
das áreas de investigação atual. Alguns conceitos básicos, incluin- 
do as estruturas de alguns sólidos modelares simples, entalpias de 
rede e os modelos de ligação iônica e covalente, foram discutidos 
no Capítulo 2. Nos capítulos seguintes, apenas mencionamos os 
defeitos, e aqui esse aspecto importante é desenvolvido de forma 
mais completa. Vemos como as interrupções na uniformidade de 
uma estrutura cristalina influenciam as propriedades como a mi- 
gração de tons. Além disso, estendemos a discussão dos compos- 
tos de intercalação e vemos como sua formação, estruturas e pro- 
priedades correlacionam-se com a estrutura cristalina e a estru- 
tura de bandas eletrônicas do composto de origem. 


A química inorgânica do estado sólido está preocupada com a 
síntese, as estruturas e as propriedades dos sólidos. Muitos des- 
ses sólidos exibem fenômenos novos ou possuem propriedades 
desejáveis, como supercondutividade à temperatura elevada ou 
ferromagnetismo. É uma área de pesquisa inorgânica vigorosa е 
excitante, parcialmente por causa das aplicações tecnológicas 
dessas propriedades, mas também porque estão desafiando a ló- 
gica. Utilizamos alguns dos conceitos desenvolvidos nos capítu- 
los iniciais para a discussão do estado sólido, como entalpias de 
rede e estrutura de banda, e apresentamos alguns conceitos adi- 
cionais que são necessários para discutir a dinâmica dos eventos 
que ocorrem no interior dos sólidos. Também necessitamos ir 
além da visão de que os sólidos possuem uma estequiometria 
bem-definida, para entender o fenômeno interessante da não-es- 
tequiometria e da mobilidade dos átomos. 


Alguns princípios gerais 


O Capítulo 2 forneceu um resumo de estruturas modelares ado- 
tadas por muitos metais e sólidos iônicos; ele também explorou 
algumas regras gerais para a estabilidade de sólidos iônicos. A 
maioria dessa discussão foi centrada nas estruturas dos compos- 
tos simples com composição bem-definida. Neste capítulo, des- 
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Energia 


! Concentração do defeito 


Equilíbrio 
(b) H 
Temperatura 
alta 
rs 
© 
> 
= + Temperatura 
= * baixa 


G 


Talta 


Corcentração do defeito 


Figura 18.1 (г) А variação da entalpia e 
da entropia de um cristal à medida que au- 
menta o número de defeitos. A energia de 
Gibbs resultante G= H- TS possui um míni- 
mo na concentração não-nula e conseguen- 
temente a formação de defeitos é espontá- 
nea. (b) À medida que a temperatura au- 
menta, o mínimo na energia de Gibbs muda 
para concentrações de defeitos maiores, as- 
sim mais defeitos estão presentes no equilí- 
brio em temperaturas mais altas do que em 
baixas. 


crevemos uma gama de sólidos mais ampla, incluindo aqueles em que os defeitos de 
escala atômica e os desvios das relações de número inteiro dos elementos constituin- 
tes influenciam suas propriedades físicas e químicas. 

Boa parte da pesquisa atual na química do estado sólido é motivada pela pesquisa 
para materiais comercialmente úteis, como os componentes de baterias e células com- 
bustíveis, catalisadores para a interconversáo de hidrocarbonetos, e dispositivos fotó- 
nicos e eletrônicos melhorados para o processamento e armazenamento de informa- 
ções. O escopo para a síntese de sólidos inorgânicos novos é enorme, por exemplo, 
embora seja conhecido que 100 tipos estruturais respondem por 95% dos compostos 
intermetálicos binários ou ternários conhecidos, ' há muitas oportunidades para esten- 
der esses estudos para a síntese e a caracterização de sistemas de quatro, cinco e seis 
componentes. Dentre muitas outras áreas que estão maduras estão a exploração de só- 
lidos mesoporos рага o uso ёт separações moleculares e catálise heterogênea; esses 
materiais são discutidos nos Capítulos 10 e 17. 


18.1 Defeitos 

Todos os sólidos contêm defeitos, ou imperfeições de estrutura ou composição. Os de- 
feitos são importantes porque influenciam propriedades como força mecânica, condu- 
tividade elétrica e reatividade química. Necessitamos considerar os defeitos intrínse- 
cos, que são defeitos que ocorrem na substância pura, e os defeitos extrínsecos, que 
derivam da presença de impurezas. Também é comum distinguir defeitos de ponto, 
que ocorrem em sítios isolados, dos defeitos estendidos, que estão ordenados em uma, 
duas ou três dimensões. Os defeitos de ponto são erros aleatórios em uma rede perió- 
dica, como a ausência de um átomo em seu sítio usual ou a presença de um átomo em 
um sítio que não está usualmente ocupado. Os defeitos estendidos envolvem várias ir- 


regularidades no empilhamento dos planos. 


(a) Por que os cristais possuem defeitos 

Todos os sólidos possuem uma tendência termodinâmica de adquirir defeitos, porque 
os defeitos introduzem desordem em uma estrutura perfeita e consequentemente au- 
menta sua entropia. A energia de Gibbs, G = H — Т5, de um sólido com defeitos pos- 
sui contribuições da entalpia e da entropia da amostra. Segue que, através de seu efei- 
to na entropia, os defeitos contribuem com um termo negativo para a energia de Gibbs 
do sólido. A formação dos defeitos pode ser endotérmica (assim Н é mais alto na рге- 
sença dos defeitos). Entretanto, uma vez que Т > 0, a energia de Gibbs terá um míni- 
mo em uma concentração de defeitos diferente de zero e sua formação será espontânea 
(Figura 18.1a). Entretanto, à medida que a temperatura aumenta, o mínimo em G des- 
loca-se para concentrações de defeitos maiores (Figura 18.1b). 


Todos os sólidos possuem uma tendência termodinâmica para adquirir defeitos porque os 
defeitos introduzem desordem em uma estrutura perfeita e consegiientemente aumenta sua 


entropia. 


(b) Defeitos de ponto intrínsecos 

Os defeitos de ponto são difíceis de detectar diretamente. A difração de raios X, por 
exemplo, prova a estrutura periódica de um sólido sobre milhares de ángstrons, assim 
desvios aleatórios pequenos da periodicidade frequentemente não são percebidas. 
Ocasionalmente, medidas espectroscópicas indicam a presença de um íon em uma po- 
sição não usual ou de um elétron preso a um sítio particular na rede. A presença de um 
número apreciável de vacâncias ou de excesso de átomos algumas vezes pode ser in- 
ferida da diferença entre as densidades medidas e a calculada de uma amostra (como 
ilustramos no Exemplo 18.1). A condutividade elétrica de uma amostra também tem 
sido usada para inferir a presença dos defeitos. A microscopia eletrônica moderna tem 
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* J.R. Rodgers е P. Villars, MAS Bulletin, February, 27 (1993). 
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melhorado nossa habilidade de detectar os defeitos porque sua resolução é tão alta que 
os defeitos podem ser observados quase que diretamente. 

Em 1930, dois físicos do estado sólido — W. Schottky na Alemanha e J. Frenkel na 
Rússia — usaram os dados de condutividade e densidade para identificar os tipos espe- 
cíficos de defeito de ponto. O defeito de Schottky (Figura 18.2) é uma vacância em 
uma rede perfeita. Isto é, é um defeito de ponto no qual um átomo ou íon está fora de 
seu sítio normal na rede. А estequiometria global de um sólido não é normalmente afe- 
tada pela presença dos defeitos de Schottky porque estão em números iguais de vacân- 
cias nos sítios de cátion e de ânion. O defeito de Frenkel (Figura 18.3) é um defeito 
de ponto no qual um átomo ou íon foi deslocado a um sítio intersticial. Por exemplo, 
em cloreto de prata, que possui a estrutura de sal-gema, um número pequeno de íons 
Ag" reside em sítios tetraédricos (1). A estequiometria do composto é inalterada quan- 
do forma um defeito de Frenkel. Uma generalização útil é que os defeitos de Frenkel 
fregientemente são mais encontrados em estruturas mais abertas como wurtzita е es- 
farelita, nos quais os números de coordenação são baixos e a estrutura aberta fornece 
sítios que podem acomodar átomos intersticiais. 

A concentração de defeitos de Schottky varia consideravelmente de um tipo de 
composto a um próximo. A concentração de vacâncias é muito baixa nos haletos de 

“metal acalino, sendo da ordem de 10º cm” а 130 °С. Aquela concentração correspon- 

de a cerca de um defeito por 104 unidades de fórmula. Por outro lado, alguns óxidos, 
sulfetos e hidretos de metal d têm concentrações de vacâncias muito elevadas. Um 
exemplo extremo é a forma de alta temperatura do ТІО, que possui vacâncias em am- 
bos os sítios de cátion e ânion em uma concentração que corresponde a cerca de um 
defeito por 10 unidades de fórmula. 
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Ехетріо 18. 1. Inferindo о tipo de defeito a partir de medidas de 
densidade 


O monóxido de titânio tem uma estrutura de sal-gema. Os dados de difração de raios 
X mostram que o comprimento de uma extremidade da célula unitária cúbica para TiO 
com uma razão 1:1 de Ti para O € 4,18 À, e a densidade determinada pelas medidas de 


volume е massa é 4,92 gem” 3 Os dados indicam que os defeitos estão presentes? Ca- : 


50 estiverem, são defeitos de vacância ou intersticiais? 


Resposta: A presenga de vacáncias (defeito de Schottky) nos sítios de Ti e O se refle- 
teria em uma densidade medida mais baixa do que aquela calculada a partir do tama- 
nho da célula unitária e na suposigáo de que cada sítio de Ti e O está ocupado. Os de- 
feitos intersticiais (Frenkel) dariam pouca diferenga entre as densidades medidas e teó- 
ricas. Há quatro unidades de fórmula de TiO por célula unitária (Figura 2.10). A mas- 
sa de uma unidade de fórmula é 63,88 u, assim a massa teórica correspondente em uma 
célula unitária é 4 x 63,88 u = 255,52 и, que corresponde a 4,24 х 10” g. A densida- 
de teórica correspondente é: 


5: -22 
E ы = 5,81 g cm” 
(4,18х10°ст) 


que é significativamente maior do que а densidade medida. Deste modo, o cristal deve 
conter vacâncias numerosas. Como a composição global do sólido é TiO, deve haver 


‚ números iguais de vacáncias nos sítios de cátion e de ânion. 
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Teste seus conhecimentos 18.1 A densidade medida de VO (estequeo- 
metria 1:1) é 5,92 g cm” e a densidade teórica é 6,49 g cm”. Os dados 
indicam a ргезепса de vacâncias ou interstícios? 


Os defeitos de Schottky e Frenkel são apenas dois dos muitos tipos possíveis de defei- 
to. Outro exemplo é um defeito de intercâmbio de átomo, que consiste em um par de 


Figura 18.2 О defeito de Schottky é a au- 
séncia de um ion de um sitio. Para а neutra- 
lidade de carga total, deve naver números 
iguais de cátion e ânion ausentes em um 
composto 1:1. 


Figura 18.3 О defeito de Frenkel se forma 
quando um íon se move para um sítio inters- 
ticial. 
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Figura 18.4 О intercâmbio de átomo tam- 
bém pode originar um defeito de ponto. 


Ой О O Ө Ca 0 Vacância 


Figura 18.5 А introdução де um íon cál- 
cio na rede de ZrO, produz uma vacância 
na subrede do óxido e ajuda a estabilizar a 
estrutura fluorita. 


Figura 18.6 Um centro F é um elétron que 
ocupa uma vacância do fon haleto. Os níveis 
de energia do elétron se assemelham áque- 
les de uma partícula no quadrado tridimen- 
sional. 


de átomos ou de íons M e X intercambiados. Esse tipo de defeito é comum nas ligas 
metálicas. Por exemplo, uma liga de cobre-ouro de composição global CuAu possui 
desordem extensiva a temperaturas elevadas, e uma fração significativa de átomos de 
Cu e Au intercambiada (Figura 18.4). 


Os defeitos de Schottky são vacâncias de sítio de rede. Os defeitos de Frenkel são mais fre- 
giientemente encontrados em estruturas mais abertas nas quais os números de coordenação 
são baixos e a estrutura aberta fornece sítios que podem acomodar átomos intersticiais. 


(c) Defeitos de ponto extrínsecos 

Os defeitos extrínsecos são inevitáveis porque a pureza perfeita é inatingível nos cris- 
tais de qualquer tamanho significativo. Na Seção 3.15, discutimos as impurezas que ti- 
nham sido introduzidas intencionalmênte, nas quais uma substância pura foi delibera- 
damente dopada com outra, como quando os átomos de As são substituídos por átomos 
de Si em um monocristal de silício para modificar suas propriedades semicondutoras. 
Podemos começar a ver como a estrutura eletrônica do sólido influencia o tipo de de- 
feito que ele provavelmente forma. Então, quando As substitui Si, o elétron adiciona- 
do de cada átomo de As encontra seu caminho na banda de condução. Na substância 
mais iônica ZrO,, a introdução de impurezas de Са" no lugar dos íons Zr“ é acompa- 
nhada pela formação de uma vacância de íon оғ para manter а neutralidade de carga 
(Figura 18.5). Em alguns casos, a mudança no estado de oxidação (se um é possível) 
pode ser induzida por uma impureza. Por exemplo, a introdução de Li,O em NiO co- 
loca Li” nos sítios de Ni”, e o sistema ajusta a carga pela oxidação de um íon Ni”* ao 
Мі?“ рага cada íon Li” presente. Da mesma forma que para a dopagem de silício pelo 
boro, esse processo introduz buracos na banda de valência de NiO e a condutividade 
aumenta em grande parte. 

Outro exemplo de um defeito de ponto extrínseco é o centro de cor, um termo ge- 
nérico para defeitos responsáveis pelas modificações nas características de absorção 
de TV, visível, e UV de sólidos que têm sido irradiados ou expostos ao tratamento quí- 
mico. Um tipo de centro de cor é produzido pelo aquecimento de um cristal de haleto 
de metal alcalino no vapor do metal. O processo resulta em um cátion de metal alcali- 
no em um sítio de cátion normal, mas o elétron que o átomo traz рага о interior do cris- 
tal ocupa uma vacância de íon haleto. Um centro de cor consistindo em um elétron nu- 
ma vacância de íon haleto (Figura 18.6) é chamado de centro Е.А cor resulta da ex- 
citação do elétron no ambiente localizado de seus íons vizinhos, e seus níveis de ener- 
gia quantizada se assemelham áqueles de um elétron na caixa. 


A estrutura de um sólido influencia o tipo de defeito que provavelmente acomoda. 


(d) Defeitos estendidos 

Todos os defeitos de ponto discutidos até aqui requerem uma distorção local significa- 
tiva da rede e, em alguns exemplos, a carga localizada também desequilibra. Desse 
modo, não seria surpreendente que os defeitos pudessem agrupar-se e algumas vezes 
formar linhas e planos. 

Os óxidos de tungstênio ilustram a formação de planos de defeitos. Como ilustra- 
do na Figura 18.7a, a estrutura idealizada de WO, (que normalmente é referida como 
estrutura КеО;; ver a seguir) consiste em octaedros de WO, compartilhando todos os 
vértices. Para ilustrar a formação do plano de defeito, imaginamos a remoção de áto- 
mos de O compartilhados ao longo de uma diagonal (Figura 18.7b). Então, placas ad- 
jacentes escorregam umas nas outras em um movimento que completa os sítios de 
coordenação vacantes ao redor de cada átomo W (Figura 18.7c). Esse movimento de 
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cisalhamento cria um octaedro, compartilhando arestas ao longo de uma direção dia- 
gonal. À estrutura resultante foi nomeada de plano de cisalhamento cristalográfico 
pelo cristalógrafo australiano À. D. Wadsley, que primeiro inventou sua maneira de 
descrever os defeitos planares estendidos. 

Os planos de cisalhamento cristalográficos aletoriamente distribuídos no sólido 
são chamados de defeitos de Wadsley. Tais defeitos conduzem a uma gama contínua 
de composições, como no óxido de tungstênio, que varia de WO, a WO, ,. Se, entre- 
tanto, os planos de cisalhamento cristalográficos estão distribuídos em uma maneira 
periódica, não aleatória, consideraríamos o material uma fase estequeométrica nova. 
Então, mesmo quando mais íons O” são removidos do óxido de tungstênio, observa- 
se uma série de fases discretas, que têm planos de cisalhamento cristalográficos orde- 
nados e composições W,O,, , (п = 20, 24, 25 e 40). Fases do plano de cisalhamento es- 
paçados são conhecidas em óxidos de tungstênio, molibdênio, titânio e vanádio. Eles 
podem ser identificados pela difração de raios X, mas a microscopia eletrônica forne- 
ce um método mais geral e direto porque revela arranjos ordenados e randômicos dos 
planos de cisalhamento (Figura 18.8). 


eQeQoe 


O_O 
TOO) 


Os defeitos de Wadsley sáo planos de cisalhamento cristalográficos aleatoriamente distri- 
buídos no sólido; tais defeitos conduzem a uma gama contínua de composições. 


Um composto não-estequiométrico é uma substância com composição variável mas 
que retém essencialmente a mesma estrutura básica. Por exemplo, a 1000 °C a compo- 
sição de wiistita (que nominalmente é ҒеО) pode variar de Fe, О а Ее, „О. Além de 
mudanças graduais no tamanho da célula unitária à medida que a composição é varia- 
{ da, as características principais da estrutura de sal-gema são retidas ao longo de seu in- 
tervalo de composição. Alguns hidretos, óxidos e sulfetos não-estequiométricos repre- 
sentativos estão listados na Tabela 18.1. Desvios da estequiometria são comuns com 
metais do bloco d, fe alguns do bloco p em combinação com ânions moles, como íons 
S* e Н”, bem como o ânion O” mais duro. Ao contrário, ânions duros, como fluoretos, 
cloretos, sulfatos e nitratos, formam poucos compostos não-estequiométricos. 
Compostos não-estequiométricos podem ser considerados soluções sólidas no 
sentido de que, da mesma forma que para as soluções líquidas, os potenciais quími- 
cos dos componentes variam continuamente à medida que a composição muda. Por 
exemplo, à medida que a pressão parcial de oxigênio varia enquanto o equilíbrio é 
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обесе, 


| 
| 18.2 Compostos não-estequiométricos 
| 
| 
1 
| 


E compartilha as arestas. 
Expresso como uma gama de valores que x pode adotar. А 


Plano de 
| cisalhamento 
Tabela 18.1 Intervalos de composição representativos* de hidretos, óxidos e sulfetos binários 
| não-estequiométricos Figura 18.7 О conceito de plano de cisa- 
lhamento cristalográfico ilustrado pelo plano 
| НШІ nn. e = ceia SS. (100) da estrutura do ReO,. (a) Um plano 
Hidretos dos átomos de metal, •, е de oxigênio, O. O 
Тін, 1-2 Tipo fluorita | Hexagonal octaedro que rodeia cada átomo de metal 
ZrH, 1,5-1,6 сан, 1,8-2,3 2,85-3,0 está completo por um plano de átomos de O 
НІН, 1,7-1,8 ErH, 1,95-2,31 2,82-3,0 acima e abaixo do plano ilustrado aqui. Al- 
Н МЫН, 0,64—1,0 ин, 1,85-2,23 1,74-3,0 guns dos octaedros são sombreados para 
Н esclarecer o processo que segue. (b) Os 
| Óxidos átomos de oxigênio no plano perpendicular 
Н - Tipo sal-gema Tipo rutila à página são removidos, deixando dois pla- 
| ТІО, 0,7-1,25 1,9-2,0 nos de átomos de metal que carecem de . 
Н VO, 0,9-1,20 1,8-2,0 seus seis ligantes de oxigênio. (c) A coorde- 
| NbO, 0,9-1,04 nação octaédrica dos dois planos de átomos 
1 de metal é restaurada transladando-se a pla- 
; Sulfetos ca direita como mostrado. Isso cria um plano 
215, 0,9-1,0 (classificado como plano de cisalhamento) 
1 YS, 0,9-1,0 vertical ao papel no qual o octaedro MO, 
| 
| 
| 
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Figura 18.8 (а) Imagem de rede de micro- 
grafia de elétron de alta resolução de um 
plano de cisalhamento cristalográfico (120) 
em WO,» (Ы) Desenho do poliedro octaédri- 
co do oxigénio que rodeia os átomos de 
tungsténio na micrografia de elétron. Note o 
octaedro compartilhado pela aresta ao longo 
do plano de cisalhamento cristalográfico (re- 
produzido pela permissão de S. lijima, J. So- 
lid State Chem. 14, 52 (1975). * 


mantido na presença de um óxido metálico, a composição do óxido muda continua- 


mente (Figura 18.9). 


Pode ser muito difícil distinguir um composto não-estequiométrico de uma série 
de fases discretas se as energias de Gibbs das fases individuais são similares. Por 
exemplo, a pressão parcial de oxigênio sobre uma série de fases proximamente espa- 
çadas pode parecer variar continuamente em vez de em degraus (Figura 18.10). е a 
presença de fases separadas não seria visível. Fases estequiométricas discretas também 
podem ser detectadas pela difração de raios Х, e freqiientemente pela microscopia óp- 


tica e eletrônica. 


Desvios da estequiometria são comuns com metais do bloco а, fe alguns do bloco р em 
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combinação com ânions moles, bem como com о ânion O” mais duro. Ао contrário, ânions 
duros formam poucos compostos não-estequiométricos. 
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Figura 18.9 Representação esquemática da 
variação da pressão parcial de oxigênio com a 
composição à pressão constante para (a) óxido 
não-estequiométrico; (б) um par estequiométri- 
co de óxidos de metal MO e MO,. O eixo xé a 
razão atómica по MO, 


P(O,) 
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Figura 18.10 A linha em escada indica a va- 
riação na pressão de O, em equilibrio com uma 
série de fases discretas proximamente espaça- 
das à temperatura constante. Duas fases sóli- 
das estão presentes nas regiões horizontais. А 
curva lisa indica a pressão observada quando 
a reação é tão lenta que o equilíbrio não é es- 
tabelecido. O eixo x é a razão atómica em MO. 
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18.3 Difusão de átomo e íon 


Uma razão pela qual a difusão em sólidos é muito menos familiar do que a difusão em 
gases e líquidos é que, à temperatura ambiente, geralmente ela é muito mais lenta. En- 
tretanto, há algumas exceções notáveis para essa generalização. A difusão em sólidos 
é na verdade muito importante em muitas áreas da tecnologia do estado sólido, como 
a manufatura de semicondutor, a síntese de sólidos novos, a metalurgia e a catálise he- 
terogênea. 


(a) Princípios gerais da difusão 
A difusão de partículas através de qualquer meio é governada pela equação de difu- 
são: 


de dc 
LE pee 
dt dx? 


onde c é a concentração das espécies difusoras e D é o coeficiente de difusão. A equa- 
ção de difusão mostra que a velocidade de ganho ou perda de partículas em uma região 
é proporcional à não-homogeneidade espacial da concentração delas naquela região 
(Figura 18.11). Quando há mais partículas do que a média (no sentido que Әх < 0, 
correspondendo а um inchaço na distribuição), elas tenderão а dispersar-se e diminuir 
a concentração no local (dc/dr < 0). Se houver uma depressão na concentração (então 
9 cldx” > 0), as partículas tenderão a difundir-se na região (3c/ðt > 0)? 

A velocidade de aproximação para uma distribuição uniforme de partículas é alta 
quando D é grande. D pode depender mais fortemente da concentracão das partículas 
em um sólido do que um líquido na concentração das partículas, pois a presença de 
partículas estranhas afeta a estrutura local do sólido e tem um forte efeito na capacida- 
de de migração dos átomos. O coeficiente de difusão também aumenta com a tempe- 
ratura, porque a migração de partícula é um processo ativado, e podemos escrever a ex- 
pressão igual à de Arrhenius 


(1) 


D= Рет 0) 


onde E, é a energia de ativação para a difusão. A Figura 18.12 mostra a dependência 


-da temperatura dos coeficientes de difusão para alguns sólidos representativos à tem- 


peratura elevada. De acordo com а Ед. 2, as inclinações das linhas são proporcionais à 
energia de ativação para o transporte de átomo ou íon. Então, Na” é altamente móvel е 
possui uma energia de ativação baixa para o movimento através de B-alumina, e Са? 
em СаО é muito menos móvel e tem uma energia de ativação muito maior para a difu- 
são. 
A equação de difusão evidencia que a velocidade de ganho ou perda de partículas em uma 
região é proporcional à não-homogeneidade espacial da concentração delas naquela re- 
gião. 


(b) Mecanismos de difusão 

Os coeficientes de difusão de íons podem ser entendidos em termos do mecanismo pa- 
ra sua migração e as barreiras de ativação que os íons encontram à medida que eles 
movem. Em particular, os coeficientes de difusão em sólidos são marcadamente de- 
pendentes da presença de defeitos. A função que os defeitos apresentam está resumida 
na Figura 18.13, que mostra alguns mecanismos normalmente postulados para o mo- 
vimento de átomo ou íon em sólidos. 
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А equação de difusão pode ser considerada uma forma matemática da observação de que “а natureza de- 
testa uma dobra" (ver PW. Atkins, Physical chemistry, Oxford University Press e W.H. Freeman et Co (1998)).. 
Os picos nas distribuições tendem a se dispersar, e os vales tendem a ser preenchidos. E 
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Concentração 


Posição 


Figura 18.11 Uma representação esque- 
mática do conteúdo da equação de difusão. 
Quando há um vale na concentração, parti- 
culas tendem a acumular para removê-lo; 
quando há um pico, as partículas tendem a 
se espalhar. 
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Figura 18.12 Gráfico de Arrhenius do coe- Temperatura/ºC 
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Da mesma forma que para os mecanismos de reações químicas, a evidência para а 
operação de um processo de difusão particular é circunstancial. Os eventos individuais 
nunca são diretamente observados, mas são inferidos da influência das condições expe- 
rimentais nas velocidades de difusão do átomo ou íon. Além disso, uma análise detalha- ` 
da do movimento térmico de íons em cristais baseado na difração de raios X e nêutron 
fornece fortes sugestões sobre a capacidade dos íons de se moverem através do cristal, 
são para íons ou átomos em um sólido: (а) incluindo seus caminhos mais prováveis. Modelos teóricos, que são fregiientemente ela- 
troca, (b) intersticialidade, (с) intersticial e (d) borações do modelo iônico (Capítulo 2), fornecem um guia muito útil para a facilidade 
vacância. desses mecanismos de migração. 


Figura 18.13 Alguns mecanismos de difu- 


A difusão é um processo ativado; os coeficientes de difusão em sólidos são marcadamente 
dependentes da presença de defeitos. 
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(с) Eletrólitos sólidos 
Qualquer célula eletroquímica, como bateria, célula combustível, dispositivo eletro- 


\ 

NA químico ou sensor eletroquímico, requer um eletrólito. Normalmente há interesse con- 
7 $ | siderável no uso de eletrólitos sólidos nessas aplicações. O tetraiodomercurato(II) de 
Ж. R 2d prata, Ag,Hgl,, е B-alumina de sódio, uma versão de alumina dopada com sódio de 

т composição Na,,,Al,,O,,.,5, fornece exemplos de dois tipos diferentes de sólidos em 


i- que os cátions são altamente móveis. O primeiro é um material mole com uma rede de 
ы. ыз. rigidez baixa e o último é um sólido refratário duro. 
Y Ag , Hg “ou vacante Abaixo de 50ºC, o Ag,Hgl, possui uma estrutura cristalina ordenada em que os 
Figura 18.14 (a) Estrutura de Ag,Hgl, or- 1005 Ag” e Hg” estão coordenados tetraedricamente pelos íons Г e há buracos tetraé- 
denada à temperatura baixa. (b) Estrutura  dricos desocupados (Figura 18.144). Nessa temperatura, sua condutividade elétrica é 
desordenada à temperatura alta. Ag,Hgl, é baixa, Acima de 50°C, os cátions Ағ” e Hg” de Ag,Hal, estão aletoriamente distribuí- 


кА лш de fon Ag” na forma de tempe- фо; sobre os sítios tetraédricos (Figura 18.14b). Nessa temperatura, o material é um 
ratura alta. 
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condutor elétrico bom em grande parte por causa da mobilidade dos íons Ag”. O arran- 
jo de empacotamento compacto facilmente deformado e fraco dos íons Г é responsá- 
vel pela energia de ativação baixa para a migração de íon de um sítio de rede para um 
próximo. Esse exemplo ilustra a observação geral de que os eletrólitos inorgânicos só- 
lidos têm uma fase de temperatura baixa na qual os íons estão ordenados em um sub- 
conjunto de sítios de rede e de que, a temperaturas maiores, os íons tornam-se desor- 
denados sobre os sítios e a condutividade iônica aumenta. Há muitos eletrólitos sóli- 
dos similares que têm redes moles, como AgI e RbAg,I,, sendo ambos condutores de 
Ағ”. А mobilidade dos fons Ag” é alta e a condutividade de RbAg |І, à temperatura am- 
biente é maior do que aquela de uma solução aquosa de cloreto de sódio. 

B-alumina de sódio é um exemplo de um material mecanicamente duro que é um 
condutor iônico bom. Nesse caso, as Placas rígidas e densas de А1,О; estão unidas por 
ponte por um arranjo escasso de íons оғ (Figura 18.15). O plano contendo esses íons 
unidos por ponte também contém íons Na” que podem se mover de sítio a sítio porque 
não há passagens estreitas principais para impedir seu movimento. Muitos materiais rí- 
gidos similares que têm planos ou canais através dos quais os íons podem se mover são 
conhecidos como estrutura de eletrólitos. Um outro material proximamente relacio- 
nado, B“-alumina de sódio, possui até mesmo movimento de íons menos restrito do 
que B-alumina, e descobriu que é possível substituir cátions dipositivos, como Mg” ou 
Ni”, por Na”. Até mesmo o cátion grande de lantanídeo Еш” pôde ser introduzido em 
B”-alumina, embora a difusão de tais íons seja menor do que aquela de seus correspon- 
dentes menores. 

Esses exemplos ilustram uma estratégia razoavelmente comum para a formação de 
sólidos novos pelo processo de difusão muito menor do que o ponto de fusão do mate- 
rial hospedeiro. Tais sínteses à temperatura baixa fornecem rotas para uma varieda- 
de ampla de sólidos que não são termodinamicamente estáveis e assim não podem ser 
preparados a partir da fusão. As B”-aluminas de lantanídeo preparadas dessa maneira 
são de interesse para aplicações possíveis em lasers. 
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Exemplo 18.2 Correlacionando condutividade e tamanho de íon em 
uma estrutura de eletrólito 


O dado de condutividade em B-alumina contendo íons monopositivos de vários raios 
mostra que os íons Ag” e Na”, ambos tendo raios Próximos a 1,0 À, possuem energias 
de ativação para condutividade próximas a 17 kJ mol”, enquanto que para Ti” (raio 
1,4 Å) é cerca de 35 kJ mol”, Sugira uma explicação para essa diferença. 


Resposta: Em B-alumina de sódio e B-aluminas relacionadas, uma estrutura razoavel- 
mente rígida fornece uma rede bidimensional de passagem que permite migração de 
íon. Com base nos resultados experimentais, as passagens estreitas para o movimento 
de íon parece ser grande o suficiente para permitir que о Na” e Ag” passem prontamen- 
te (com uma energia de ativação baixa) mas muito pequena para deixar o Ti” maior 
passar prontamente. 


Teste seus conhecimentos 18.2 Por que o aumento da pressão reduz a 
condutividade de K* em f-alumina mais do que aquela de Ма” em В- 
alumina? 


As características mais comuns dos eletrólitos sólidos são concentrações elevadas de 
fons móveis e vacáncias е a existência de caminhos entre as vacáncias que fornecem 
rotas para o movimento do fon com energia de ativação baixa. No Ag,Hgl, e no B-alu- 
mina de sódio há concentrações elevadas de íons transportadores (Ag* e Na”, respecti- 
vamente), bem como de sítios vacantes dentro dos quais esses transportadores podem 
difundir. 


Plano de condução 
Al,O, espinélio 


т Э 2 2 


(а) оп O? fazendo ponte 


(b) 


Figura 18.15 (a) Vista lateral esquemática 
de B-alumina mostrando os planos de con- 
dução de Na,O entre as placas de АІ,О,. Os 
átomos de O nesses planos fazem ponte 
com duas placas. (b) Uma visão do plano de 
condução. Note a abundância dos ions mó- 
veis e das vacâncias em que eles podem se 
mover. 
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Eletrólitos inorgánicos sólidos fregiientemente possuem uma fase à temperatura baixa em 
que os tons estão ordenados no subconjunto de sítios de rede; a temperaturas mais altas os 
íons tornam-se desordenados sobre os sítios e a condutividade iônica aumenta. 


Óxidos e fluoretos modelares 


Nesta seção exploramos compostos do óxido duro e ânions de fluoretos com metais. 
Esses compostos ajudam a compreender os defeitos, a não-estequiometria, a difusão 
г de íon еа influência dessas características nas propriedades físicas. Esta seção também 
| descreve as estruturas dos sólidos que são de interesse na síntese de materiais magné- 
И с ticos e supercondutores. 


Ее? 
(tetraedro) 


18.4 Monóxidos dos metais За 
Figura 18.16 Sitios de defeitos proposto 


para ҒеО. Note que os intesticios de Fe” te- Os monóxidos da maioria dos metais 3d têm a estrutura de sal-gema, assim pode, a 

traédricos e as vacáncias de Fe” octaédri- princípio, parecer que haveria pouco mais a dizer sobre eles e que suas propriedades 

cas possuem conglomerados juntos. seriam simples. Na verdade, as estruturas e propriedades desses óxidos são tão interes- 
santes que têm sido repetidamente investigados (Tabela 18.2). Em particular, os com- 
postos fornecem exemplos de como os estados de oxidação mistos e os defeitos con- 
duzem à náo-estequiometria, pois о TiO, VO, FeO, CoO e NiO podem ser preparados 
com desvios significativos da estequiometria MO. A faixa de caráter dos monóxidos 
de metal d, de agentes redutores moderados a agressivos, é refletida nas várias formas 
como são preparados. 


(a) Defeitos e não-estequiometria 

A origem da não-estequiometria em ЕеО tem sido estudada em mais detalhes do que 
aquela na maioria dos outros compostos. O consenso é que surge da criação de vacân- 
cias nos sítios de е?“ octaédricos, e que cada vacância é compensada pela conversão 
de dois íons Fe”* vizinhos em dois fons Ее”, A facilidade relativa de oxidar Fe(II) а 
Ее(Ш) responde pela gama ampla de composições do Fe. A temperaturas elevadas, os 
íons intersticiais Fe” se associam com as vacâncias de Fe”* para formar agregados dis- 
tribuídos ao longo da estrutura (Figura 18.16). Um agregado similar de defeitos pare- 
ce ocorrer com todos os outros monóxidos 3d, com a exceção possível de NiO. É mais 
difícil estudar NiO porque sua gama de não-estequiometria é extremamente estreita, 
mas a condutividade e a velocidade de difusão do átomo varia com a pressão parcial 
de oxigênio na mesma maneira que sugere a presença de defeitos de ponto isolados. 


Tabela 18.2 Monóxidos dos metais do Período 4 


Estequiometria Propriedades і 
Composto Estrutura MO, elétricas 
Cao, Sal-gema 1 Isolante 
TIO, Sal-gema 0,65-1,25 Metálico 
vo; Sal-gema 0,79-1,29 Metálico 
МпО, Sal-gema 1-1,15 { Semicondutor 
ҒеО, Sal-gema 1,04-1,17 Semicondutor 
CoO, Sal-gema 1-1,01 Semicondutor 
МО, f Sal-gema 1-1,001 Semicondutor 
СиО, PIS 1 Semicondutor 
ZnO, Wurtzita Leve excesso Semicondutor 

de Zn do tipo n de lacuna larga 


* A temperaturas baixas, о УО adota uma estrutura menos simétrica. 


| 
| 
| 
| 
{ 
| 
| 
| 
| 
| 
| 
| 
| 
| 
| 
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O CoO е о NiO ocorrem em um estado deficiente de metal, embora sua gama de 
estequiometria não seja tão ampla quanto aquela do FeO. Como indicado pelos poten- 
ciais-padrão em solução aquosa (Seção 6.3), о Fe(II) é mais facilmente oxidado do que 
Co(1D) ou МІ), e essa química de solução redox correlaciona-se bem com a gama 
muito menor de deficiência de oxigênio em NiO е CoO. O óxido de сгото(1) não 
existe porque ele desproporciona espontaneamente: 


3CrO(s) ——> Cr,O,(s) + Cr(s) 


Entretanto, é possível estabilizar o CrO como uma solução sólida em CuO. Um desvio 
significativo da estequiometria MO está fora de questáo para óxidos de metal do Gru- 
po 2, como о СаО porque para esses metais о M” é quimicamente inacessível. 


A não-estequiometria do FeO surge da criação de vacâncias nos sítios octaédricos de 
2 n = por 2+ E 

Ее”, сот cada vacância compensada por carga pela conversão de dois íons Fe” em dois 

, 3+ 

íons Fe”. ` 


(b) Condutividade elétrica 


Os monóxidos 3d MnO, ҒеО, CoO e NiO têm condutividades elétricas baixas que au- 
mentam com a temperatura; conseqientemente são semicondutores. А migração de 
elétron ou de buraco nesses semicondutores de óxidos é atribuída a um mecanismo de 
salto. Nesse modelo, o elétron ou o buraco salta de um sítio de metal para о próximo. 
АО pousar em um sítio novo, ele força os íons da redondeza a ajustar suas localizações, 
e o elétron ou o buraco é temporariamente preso no poço de potencial produzido por 
essa polarização atômica. O elétron reside em seu novo sítio até que seja ativado ter- 
micamente para migrar para outro local perto. Um outro aspecto desse mecanismo de 
salto de carga é que o elétron ou o buraco tende a associar-se aos defeitos locais, então 
a energia de ativação para o transporte de carga também pode incluir a energia de li- 
угаг о buraco de sua posição próxima a um defeito. O processo de condução em МпО, 
ҒеО, CoO e provavelmente NiO ocorre por tal mecanismo de salto, mas geralmente 
não está claro se o salto de sítio a sítio ou a dissociação de um defeito é limitante de 
velocidade. 


O salto contrasta com o modelo de banda para a semicondutividade discutida na | 
Seção 3.15, em que os elétrons de condução e valência ocupam orbitais que se expan- - 


dem através de todo o cristal. A diferença deriva de orbitais d menos difusos nos monó- 
xidos da metade para os últimos metais 3d, que são muito compactos para formar ban- 
das largas necessárias рага a condução metálica. Já mencionamos que, quando NiO é 
dopado com 1,0 em uma atmosfera de O., obtém-se uma solução sólida 
Li Ni® NiO, que em grande parte possui condutividade aumentada por razões simi- 
lares ao aumento na condutividade do silício quando dopado com boro. A característi- 
ca pronunciada do aumento na condutividade elétrica com o aumento da temperatura 
dos semicondutores de óxidos de metal é usada em termistores para medir temperatura. 

Em contraste à semicondutividade dos monóxidos no centro e da direita da série 
3d, TiO e УО têm condutividades elétricas elevadas que decrescem com o aumento da 
temperatura. Essa condutividade metálica persiste sobre uma gama de composição 
desde os altamente ricos em oxigênio aos ricos em metal. Nesses compostos, a banda 
de condução é formada pela sobreposição dos orbitais £,, dos fons de metal na vizi- 
nhança de sítios octaédricos que estão orientados uns para os outros (Figura 18.17). A 


- extensão radial dos orbitais d desses elementos do início do bloco а é maior do que pa- 


ra os últimos elementos no período, e a banda resulta de sua sobreposição (Figura 
18.18); essa banda em geral só está parcialmente preenchida. As composições desses 
monóxidos que variam amplamente também parece estar associada à deslocalização 
eletrônica: a banda de condução serve como fonte rapidamente acessível e escoadou- 
ro de elétrons que prontamente pode compensar para a formação de vacâncias. 


i 


Figura 18.17 Sobreposição dos orbitais 
d, em TiO, gerando uma banda 1... 


d 
са) 


! \\ 


banda р 


banda s 


Figura 18.18 Diagrama de nível de ener- 
gia de orbita! molecular para os monóxidos 
de metal do início do bloco а. A banda t, es- 
tá só parcialmente preenchida, resultando 
na condutividade metálica. 
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Figura 18.19 Efeito da temperatura na 
condutividade elétrica de V,O, mostrando a 
transição de metal a semicondutor. 


Os monóxidos За de MnO, FeO, CoO e NiO são semicondutores; o TIO e УО são condu- 
tores metálicos. 


18.5 Oxidos superiores 
Agora voltamos aos óxidos superiores e vemos um pouco das estruturas elaboradas e 
das propriedades interessantes desses compostos. 


(a) Estrutura corundum М,О; 


Embora 0-alumina (o mineral corundum) seja mais bem considerada composto alta- 
mente polar, ele adota uma estrutura que pode ser modelada como arranjo de íons O” 
com empacotado compacto hexagonal com cátions nos dois terços dos buracos octaé- 
dricos. Os detalhes da estrutura são complexos e não necessitamos considerá-los. A es- 
trutura corundum é adotada pelos óxidos de titânio, vanádio, cromo, ferro e gálio em 
seus estados de oxidação +3. Dois desses óxidos, Ті,О; e У,О,, exibem transições de 
semicondutor a metálico abaixo de 410 e 150 K, respectivamente (Figura 18.19). Em 
У,О,, a transição é acompanhada pelo ordenamento antiferromagnético dos spins. Os 
dois isolantes Cr,O, е Ее,О; também exibem ordenamento anti-ferromagnético. 

Outro aspecto interessante dos compostos M,O, é a formação de soluções sólidas 
do CrO, verde-escuro e А1,О; incolor para formar rubi vermelho brilhante. Como ob- 
servamos na Seção 13.6, esse deslocamento nas transições de campo ligante de cr” 
deriva da compressão dos íons O” ao redor de Сі?“ na rede hospedeira de ALO,. (Em 
А,О,а-4,75Аес- 13,00 А; em Cr,O, as constantes de rede são 4,93 À e 13,56 А, 
respectivamente.) А compressão desloca a absorção para o azul e o sólido parece ver- 
melho na luz branca. A resposta do espectro de absorção (e fluorescência) dos íons 
cr” para a compressão algumas vezes é usada para medir pressão em experimentos es- 
pectroscópicos de pressão elevada. Nessa aplicação, um cristal minúsculo de rubi em 
um segmento da amostra pode ser monitorada pela luz visível e o deslocamento no es- 
pectro de fluorescência fomece uma indicação da pressão dentro da célula. 


А estrutura corundum é adotada pelos óxidos de titânio, vanádio, cromo, ferro e gálio em 
seus estados de oxidação +3, tão bem como pela própria alumina. 


(6) MO, e fluorita 


A estrutura fluonta contém cátions que estão rodeados por oito ânions (Figura 2.13). 
Da mesma forma que para a estrutura do cloreto de césio, esse número de coordena- 
ção elevado é favorecido pelos cátions relativamente grandes. A estrutura é encontra- 
da para fluoretos como РБЕ, e óxidos como ZrO,. 

Michael Faraday informou em 1834 que o sólido vermelho PbF, é um bom con- 
dutor de eletricidade. Muito mais tarde reconheceu-se que a condutividade surge da 
mobilidade dos íons F pelo sólido. A propriedade de condutividade do ânion é com- 
partilhada pelos outros cristais que têm a estrutura fluorita. Pensa-se que o transporte 
de íon nesses sólidos ocorre pelo mecanismo intersticial em que um íon F primeiro 
migra de sua posição normal para um sítio intersticial e depois se move para um sítio 
de F vazio. 7 

Certos óxidos que possuem а estrutura da fluorita conduzem pela migração do íon 
O”. O mais conhecido desses compostos é ZrO, com СаО adicionado para estabilizar 
a fase da fluorita (que em sua ausência é estável somente à temperatura elevada). Para 
cada Zr“ substituído por Са”, cria-se uma vacância no sítio O” para manter a eletro- 
neutralidade, e essas vacâncias melhoram a mobilidade dos íons O”. 

Usa-se um eletrólito de ZrO, dopado por CaO em um sensor eletroquímico de es- 
tado sólido para a pressão parcial de oxigênio em sistemas de exaustores de automó- 
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vel (Figura 18.20).* Os eletrodos de platina nessa célula adsorve átomos de O e, se a 
pressão parcial do oxigênio for diferente entre a amostra e a referência, há uma tendén- 
cia termodinâmica para o oxigênio migrar através do eletrólito como íon O”. Os pro- 
cessos termodinamicamente favorecidos são: 

Lado de po, elevada: 


Og) + Pt(s) — = 20(Pt, superfície) 
O(Pt, superfície) + 2€ --> O“(Zr0,) 


Lado de po, baixa: 


O*(ZrO,) — O(Pt, superfície) + 2e7 
O(Pt, superfície) ——> O,(g) + Pt(s) 


O potencial da célula está relacionado às pressões parciais de oxigênio através da 
equação de Nernst (Seção 6.3), assim uma medida simples do potencial fornece uma 
medida da pressão parcial de oxigênio nos gases de escapamento. 


(c) Espinélios 

Os óxidos simples do bloco d Fe,O,, Со;О, e Мп,О, e muitos compostos metálicos 
mistos têm propriedades interessantes. Têm estruturas relacionadas ao espinélio, 
MgAL,O,, e podem ser dadas pela fórmula geral AB,O,. А estrutua espinélio foi des- 
crita brevemente na Seção 2.9(1), na qual vimos que consiste em um arranjo fec dos 
íons O” no qual os íons À residem em um oitavo dos buracos tetraédricos e os íons B 
habitam em metade dos buracos octaédricos (Figura 18.21); essa estrutura normalmen- 
te é simbolizada por A[B,JO,. Na estrutura espinélio invertida, a distribuição do cátion 
é B[ABJO,. Cálculos de entalpia de rede baseados em um modelo iônico simples indi- 
cam que para А” e B** a estrutura espinélio normal, A[B,JO,, seria а mais estável. A 
observação que muitos espinélios de metal d não obedecem a essa expectativa tem si- 
do reconhecidas para o efeito das energias de estabilização do campo ligante no sítio 
de preferência dos íons. 


А tetraédrico | В octaédrico 


К Л ...... 4444..шы ғ жа „жжет, ТТ ИТО 44....)ш.. ..%»%%%».... 4 ЛТ 


* Usa-se o sinal desse sensor para ajustar a razão ar/combustível e assim а composição do gás do езсара-« 


mento que alimenta o conversor catalítico. 


Diferença de 
potencial 


Eletrodos de 
Pt porosos 


7 


Ar (constante 
| padrão de О.) 
Eras 


Eletrólito de ZrO,/CaO sólido 


0; 
ет gás 
de teste 


Figura 18.20 Um sensor de oxigênio ba- 
seado no eletrólito sólido ZrO,/ СаО. 


Figura 18.21 Um segmento da célula uni- 
tária (AB,O,) de espinélio mostrando o am- 
biente tetraédrico dos íons А e do ambiente 
octaédrico dos íons В. (Compare com a Fi- 
gura 2.19.) 
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8) Ж AA 


STA 
vo 
per 


Figura 18.22 (а) A célula unitária de R20,. 
(b) A célula unitária de ReO, com aguns áto- 
mos de oxigênio de células unitárias adja- 
centes para mostrar o octaedro compariilha- 
do pelos vértices. 


O fator ocupação, À, de um espinélio é a fração de átomos B nos sítios tetraédri- 
cos. Então À = 0 para um espinélio normal е 0,5 para um espinélio invertido, В[АВЈО,. 
A distribuição dos cátions nos espinélios (A™, В”) (Tabela 18.3) ilustra que para os 
íons A e B d° a estrutura normal é preferida (2. = 0) como se imaginou pelas conside- 
rações eletrostáticas. A Tabela 18.3 mostra que, quando o íon А* éum 4°, d’, d oud’ 
e B” é Fe”, geralmente se forma a estrutura invertida. Essa preferência pode ser en- 
tendida pela falta de estabilização do campo ligante dos íons de spin alto 4° Fe” nos 
sítios octaédrico e tetraédrico e do campo ligante de outros íons d” no sítio octaédrico. 
É importante notar que a estabilização do campo ligante simples parece trabalhar so- 
bre uma gama limitada de cátions, mas uma análise mais detalhada é necessária quan- 
do são introduzidos cátions de raios diferentes. Além disso, frequentemente o À depen- 
de da temperatura. 

Os espinélios invertidos de fórmula AFe,O, algumas vezes são chamados de fer- 
ritas. Quando RT > J, onde / é a energia de interação dos spins sobre íons diferentes, 
as ferritas são paramagnéticas. Entretanto, quando RT < J, uma ferrita pode ser ferro- 
magnética ou antiferromagnética (ver Quadro 18.1). O alinhamento de spins antipara- 
lelos característico do antiferromagnetismo é ilustrado pelo ZnFe,O,, que possui a dis- 
tribuição de cátion [Fe[ZnFeJO,. Nesse composto, os íons ке” (сот 5 = 3) nos sítios 
tetraédricos е octaédricos estão antiferromagneticamente acoplados abaixo de 9,5 K 
para gerar moinento magnético total proximamente zero ao sólido como um todo. 


A observação de que muitos espinélios de metal а não têm a estrutura de espinélio normal 
está relacionada ao efeito das energias de estabilização de campo ligante no sítio de pre- 


ferência dos íons. 


Exemplo 18.3 Prevendo as estruturas dos compostos de espinélio 
É provável que o MnCr,O, tenha uma estrutura normal ou invertida? 


КИТ 3 r é 
Resposta: Espera-se uma estrutura de espinélio normal porque Cr” terá uma energia 
1: E . Ра Lars Р 2 5 ua 
de estabilização de campo ligante no sítio octaédrico enquanto que о íon Mn” а” não 
terá. A Tabela 18.3 mostra que essa previsão é verificada experimentalmente, 


4....: AAA 


Teste seus conhecimentos 18.3 А Tabela 18.3 indica que o FeCr,O, é 
um espinélio normal. Racionalize essa observação. 


sesser лл л 


(d) Perovskitas e fases relacionadas 

Para introduzir a estrutura das perovskitas, primeiro examinamos a estrutura relaciona- 
da mas mais simples de ReO,, que consiste em um octaedro compartilhado no vértice 
(Figura 18.22a). A ilustração mostra que a célula unitária da estrutura de КеО, contém 
M átomos nos vértices de um cubo e átomos de O nas extremidades. A presença do oc- 
taedro compartilhado no vértice é esclarecida estendendo-se a estrutura para mais do 
que uma célula unitária (Figura 18.22b). Note em particular que a estrutura de ReO, é 
muito aberta e que no centro há um buraco grande de número de coordenação 12. 


Tabela 18.3 Fator de ocupação, À, em alguns espinélios ê 


A Mg” Ма” Без соғ Ni?* Cu” Zn 
B а% a? a? a” a? a? а" 
Ar dº 0 0 0 0 0,38 0 
cr* аз 0 0 0 0 0 0 0 
Без a? 0,45 01 , 05 0,5 0,5 0,5 0 
Мп q 0 0 
соз dê 0 0 


* ). = 0 corresponde ao espinélio normal; À = 0,5 corresponde a um espinélio invertido. 
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As perovskitas têm a fórmula geral ABX,, em que o buraco dodeca-coordenado do 
ВХ, está ocupado por um íon A grande (Figura 18.23; uma visão diferente dessa estru- 
tura foi dada na Figura 2.17). O íon X geralmente é O” ou F; essa perovskita é 
CaTiO, e um exemplo de um perovskita de fluoreto é NaFeF,. A estrutura fregiente- 
mente é distorcida de tal maneira que a célula unitária não está longe do centro simé- 
trico, e o cristal ter uma polarização elétrica permanente global. Alguns cristais pola- 
res são ferroelétricos no sentido de que se assemelham ao ferromagnetos, mas, em 
vez de um número grande de spins sendo alinhados sobre uma região, as polarizações 
elétricas de muitas células unitárias estão alinhadas. Como resultado, as permissivida- 
des relativas рага um material ferroelétrico frequentemente excedem 1 x 10° e pode ser 
tão alto quanto 15 x 10%; por comparação, a permissividade relativa da água líquida é 
cerca de 80 a temperatura ambiente. 

Uma outra característica de muitos cristais que carecem de um centro simétrico é 
a pizoeletricidade, a capacidade de gerar um campo elétrico quando o cristal está sob 
pressão ou mudar as dimensões quando um campo elétrico é aplicado ao cristal. Os 
materiais pizoelétricos são usados para uma variedade de aplicações como transduto- 
res de pressão, ultramicromanipuladores, como detectores de sonda, e como o suporte 
de prova em microscopia de tunelamento de varredura. Alguns exemplos importantes 
são ВаТ1О,, NaNbO,, МаТаО, e KTaO,. Embora uma estrutura náo-centrossimétrica 
seja requerida para os comportamentos ferroelétrico e pizoelétrico, os dois fenômenos 
não ocorrem necessariamente para o mesmo cristal. Por exemplo, o quartzo é pizoelé- 
trico-mas não ferroelétrico. Ele é usado amplamente para fixar a velocidade do relógio 
de microprocessadores e relógios porque oscila a uma fregiiência específica para pro- 
duzir um campo elétrico oscilante pequeno. 

Uma outra estrutura prototípica, a do tetrafluoroniquelato(II) de potássio. K,NiF, 
(Figura 18.24), está relacionada à perovskita e ao mecanismo de supercondução à tem- 
peratura elevada. Pensa-se no composto como contendo camadas de estrutura perovs- 
kita que compartilha quatro vértices com um átomo de F dentro de uma camada e pos- 
sui vértices terminais acima e abaixo dessa camada. Essas camadas estão deslocadas 
umas em relação às outras, assim o vértice terminal em uma camada é coberto por um 
íon К” na próxima camada. | | | 

Os compostos com a estrutura K,NiF, surgiram de investigação renovada porque 


“alguns supercondutores de temperatura elevada, como La, ¿¿Sr, ,¿CuO,, se cristaliza 


com essa estrutura. Separadamente de sua importáncia em supercondutividade, com- 
postos com a estrutura K,NiF, também fornecem uma oportunidade para investigar 
domínios magnéticos bidimensionais. 


As perovskitas têm a fórmula geral ABX, na qual o buraco dodeca-coordenado de uma es- 
trutura BX, do tipo КеО; está ocupado por um íon A grande. 


(e) Supercondutores 


A versatilidade das perovskitas estende-se para a supercondutividade, porque alguns 
dos supercondutores de temperatura elevada investigados em 1986 podem ser vistos 
como variantes da estrutura perovskita. Os supercondutores tém duas características 
notáveis. Abaixo de uma temperatura crítica, Т, eles entram no estado supercondutor 
e possuem resistência zero. Também exibem o efeito Meissner, a exclusão de um 
campo magnético. 

Seguindo a constatação em 1911 de que o mercúrio é um supercondutor abaixo de 
4,2 K, físicos e químicos progrediram lenta mas firmemente na descoberta de super- 
condutores com valores de T. superiores a uma velocidade de cerca de 3 K por déca- 
da. Após 75 anos, a T, atingiu 23 K. Então, em 1986, foram descobertos semicondu- 
tores de temperatura elevada (SCTE). Vários materiais agora são conhecidos com 


444....... neces rra corr reno rro 4444.44... шө өтте 4%%....... 44444...” %8%%4%%%%%-06%өекеееееееегееееге 


Para uma boa visão da gama de materiais supercondutores, ver J. Etourneau, em Solid state chemistry, 
compounds (ed. А.К. Cheetham e Р, Day), рр. 60-111. Oxford University Press (1992). 


Figura 18.23 Uma visão da estrutura pe- 
rovskita (ABO,) enfatizando a coordenação 
dodecaédrica do ion A grande. O ambiente 
octaédrico do íon B é mostrado na Fig. 
18.22. 


Figura 18.24 А estrutura do K,NiF.,. (а) As 
camadas deslocadas do octaedro de NiF, e 
(b) uma visão do octaedro de NiF, mostran- 
do o compartilhamento de F nos vértices. 
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Quadro 18.1 Magnetismo cooperativo 


As propriedades diamagnéticas e paramagnéticas foram tratadas na 

Seção 7.4; são características dos átomos individuais ou dos comple- 

хов. Ао contrário, propriedades como ferromagnetismo e antiferro- 

magnetismo dependem das interações entre spins de elétrons sobre 

muitos átomos e surgem do comportamento cooperativo de muitas 
‚ células unitárias em um cristal. 


Ай 
А 
pod 
A 


A 

p 
LES 
AAA 
PAP 
EEE EA 


TAN WO RRR Аа 


em um material antiferromagnético, 


Magnetização 


Campo 
aplicado 


Q18.1 (a) Alinhamento paralelo dos momentos magnéticos indivi- 
duais no material ferromagnético e (b) arranjo de spins antiparalelos 


(b) Magnetização 


Em uma substância ferromagnética, os spins sobre os centros 
metálicos diferentes estão acoplados em um alinhamento paralelo 
(Figura Q18.1a) que está sustentado sobre milhares de átomos em 
um domínio magnético. O momento magnético total pode ser muito 
grande porque os momentos magnéticos dos spins individuais se so- 
mam uns aos outros. Além disso, uma vez estabelecido e com a tem- 
peratura mantida abaixo da temperatura de Curie (7,), a magnetiza- 
ção persiste porque os spins estão travados. O ferromagnetismo é 
exibido pelos materiais contendo elétrons desemparelhados nos orbi- 
tais dou fque se acoplam com elétrons desemparelhados em orbitais 
similares dos átomos vizinhos. O aspecto importante é que essa inte- 
ração é forte o suficiente para alinhar spins, mas não tão forte para 
formar ligações covalentes, nas quais os elétrons estariam empare- 
lhados. 

A magnetização, M, de um ferromagneto não é linearmente pro- 
porcional à força do campo aplicado H. Ao contrário, observa-se о ci- 
clo de histerese (Figura Q18.2). Para ferromagnetos duros, o ciclo é 
amplo (Figura Q18.2a) e M é grande quando o campo aplicado é re- 
duzido a zero. Os ferromagnetos duros são usados para os magnetos 
permanentes. Um ferromagneto mole possui um ciclo de histerese 
mais estreito (Figura Q18.2b) e desse modo muito mais susceptível 
ао campo aplicado (Figura 018.25). Os ferromagnetos moles são 
usados em transformadores, em que devem responder rapidamente 
a um campo oscilante. 

Em uma substância antiferromagnética, os spins da vizinhança 
são travados em um alinhamento antiparalelo (Figura Q18.1b) e a 
amostra possui um momento magnético baixo. O antiferromagnetis- 
mo frequentemente é observado quando um material paramagnético 
é resfriado a uma temperatura baixa e é sinalizado por um decrésci- 
mo na suscetibilidade magnética com o decréscimo na temperatura 
(Figura 018.3). A temperatura crítica para o início do antiferromagne- 
tismo é chamado de temperatura de Néel, 7,. O acoplamento de 
spin responsável pelo antiferromagnetismo geralmente ocorre por 
meio dos ligantes intervindo por um mecanismo chamado de super- 
troca. Como indicado na Figura Q18.4, o spin em um átomo metálico 
induz uma polarização pequena em um orbital ocupado de um ligan- 
te. Essa polarização resulta em um alinhamento antiparalelo do spin 


(continua) 


Campo 


aplicado 3 е 
plicad Q18.2 Curvas de magnetização para materiais 


ferromagnéticos. Surge um ciclo de histerese por- 
que a magnetização da amostra com o aumento do 
+ campo (—) não segue o mesmo caminho à medida 
que o campo ligante decresce (+). (a) Um ferro- 
magneto duro, (b) um ferromagneto mole. 
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Quadro 18.1 (continuação) 


sobre о átomo de metal adjacente. Muitos compostos exibem com- dos ligantes frequentemente é observado em complexos moleculares 

portamento antiferromagnético no intervalo de temperatura apropria- contendo dois íons de metal unidos por ponte. 

do, por exemplo MnO é antiferromagnético abaixo de -151 °С е Cr,O, Em um terceiro tipo de interação magnética coletiva, o ferro- 

é antiferromagnético abaixo de 37 “С. O acoplamento de spin através magnetismo, o ordenamento magnético total é observado abaixo da 
temperatura de Curie. Entretanto, os ferrimagnetos diferem dos ferro- 
magnetos porque os íons com momentos locais diferentes estão pre- 
sentes. Esses íons se ordenam com spins opostos, como no antifer- 
romagnetismo, mas por causa das magnitudes diferentes dos mo- 
mentos de spin individual há cancelamento incompleto e a amostra 

i р possuí um momento global total. Da mesma forma que рага o antifer- 
romagnetismo, essas interações geralmente são transmitidas pelo li- 


Paramagnético 


gante. : 

X з 
Leitura complementar 
R.L. Carlin, Magnetochemistry. Springer-Verlag, Berlin (1986). 
C. Kittel, Introduction to solid state physics. Wiley, New york (1996). 

Temperatura 
(b) 
Ferromagnético 
X 


Paramagnético 


fon com spin 
у . desemparelhado 
Te Temperatura л 
“= Polarização 
4 (alinhamento favorável) 
(© ү 
Acoplamento - | Ligante com 
antiferromagnético] + spins paralelos 
total 4 


Antiferromagnético Polarização 


1 

К 1 
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4 


Paramagnético 


(оп com spin 
E 2 desemparelhado 


Tn Temperatura 


018.3 Comparação da dependência da temperatura das substân- 018.4 Acoplamento antiferromagnético entre dois centros de metal 
+ cias paramagnéticas, ferromagnéticas e antiferromagnéticas. criado pela polarização de spin de um ligante unido por ponte. 


T.bem acima de 77 К, o ponto de ebulição do nitrogênio líquido, e em poucos anos T, 
aumentou por um fator superior a cinco. 

Dois tipos de semicondutores são conhecidos. Os classificados como Tipo I mos- 
tram perda de supercondutividade abrupta quando um campo magnético aplicado ex- 
cede um valor característico do material. Os supercondutores do Tipo II, que incluem 
materiais de temperaturas elevadas, mostram uma perda de supercondutividade gra- 
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Figura 18.25 Elementos supercondutores. 
(De J. Etourneau, Superconducting mate- 
rials, in Solid State chemistry: compounds 
(ed. K. Cheetham e P. Day). Chapter 3. Ox- 
ford university press (1992).) 


Figura 18.26 Estrutura do semicondutor 
YBa,Cu,0, (“123”). (a) Posições dos átomos 
metálicos. (b) Poliedro de oxigênio ao redor 
dos átomos de metal. Ao contrário do am- 
biente octaédrico na perovskita, os íons de 
metal no 123 são quadrado-planares e os 
ambientes de coordenação quadrado-pira- 
midais. 


H — Не 
T F 
Li | Be BicintolFr ne 
Na Mg А |58 | P Cl TAr 
Rb |8: | Y Te | Ru |Rh | Pd |А Cd |in |sn|Sb|Te |1 Хе 
La ИН 
Cs | Ba | py W [Re [Os | [Рі Аи |Н (ТІ (Рр Ві Ро Аї Ал 
Ас- 
Fr | Ra Lr 
a 
La | Ce | Pr | Nd [Pm [Sm | Eu | Gd E Dy | Ho | Er Tm | Yb | Lu 
Ac Th Ра U |р | Pu fam [Cm | Bk | ct Es [Ет Md [No | Lr 


Elementos supercondutores 


Elementos supercondutores ӨЙГӨ ños 


Elementos supercondutores 
500 pressão 


dual acima de um campo crítico, Н, А Figura 18.25 mostra que há uma periodicida- 
de nos elementos que exibem supercondutividade. Note que os metais ferromagnéti- 
cos ferro, cobalto e níquel não exibem supercondutividade, nem os metais alcalinos, 
nem os metais de cunhagem cobre, prata e ouro. Para metais simples, o ferromagnetis- 
mo e a supercondutividade nunca coexistem, mas, em alguns dos óxidos supercondu- 
tores, parecem coexistir em sub-redes diferentes do mesmo sólido. 

Um dos materiais supercondutores de óxido amplamente estudado YBa,Cu,O, 
(informalmente chamado “123”, das proporções de átomos de metal no composto) tem 
uma estrutura similar à da perovskita mas com átomos de O ausentes. Em termos da 
estrutura mostrada na Figura 18.26, os átomos A da perovskita original são o bário e o 
ítrio em YBa,Cu,O, e os átomos В são o cobre. As unidades de СиО, quadrado-plana- 


$ Аѕ fases de Chevrel discutidas na Seção 18.8 têm valores de H, mais altos. 
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res estão arranjadas em cadeias. Láminas е cadeias de unidades de СиО, ou СаО; po- 
dem ser detectadas em outros semicondutores de temperatura elevada de oxocuprato, 
e pensa-se que sejam um componente importante no mecanismo de supercondução. 

Ainda não há explicação sobre a supercondutividade de temperatura elevada. 
Acredita-se que os pares de Cooper responsáveis pela supercondutividade convencio- 
nal (Seção 3.16) são importantes nos materiais de temperatura elevada, mas o meca- 
nismo de emparelhamento é calorosamente debatido.” 

A estrutura igual à perovskita de YBa,Cu,O, é mostrada na Figura 18.26. Їопѕ de 
cobre ocupam os sítios В e os fons Y ou Ba ocupam os sítios A da rede em camadas. 
Entretanto, diferentes do que em uma estrutura perovskita verdadeira, os sítios B não 
estão rodeados por um octaedro de átomos de O. Alguns têm cinco átomos de O vizi- 
nhos, outros têm somente quatro. Similarmente, Ва” e Ү no sítio A têm um número 
de coordenação menor que 12. Outro ponto a ser observado é que, se atribuímos os nú- 
meros de oxidação usual (Y*, Ва” e O”), então o número de oxidação médio do co- 
bre será +2,33, assim é inferido que YBa,Cu,O, é um material de número de oxidação 
misto que contém Cu” e Cu”. 

Alguns dos supercondutores novos estão listados na Tabela 18.4 junto com outros 
materiais supercondutores. Como ilustrado na Figura 18.27 para BaPb, Bi O,, nor- 
malmente a supercondutividade é observada somente para materiais que não são alta- 
mente condutores acima da temperatura crítica. і 


Tabela 18.4 Alguns supercondutores 


Elementos т,/К Compostos Т./К 
2п 0,88 Nb,Ge 23,2 
Cd 0,56 Nb¿Sn 18,0 
Hg 4,15 LiTi O, ; 13 
Pb 7,19 Ko „Bao. BIO, 29,8 
Nb 9,50 YBa,Cu¿O, 95 
ТІ,Ва,Са,Си;О,, 122 


A síntese de supercondutores de temperatura elevada tem sido guiada рог uma va- . 


riedade de considerações qualitativas, como o sucesso demonstrado das estruturas em 
camadas e do estado de oxidação misto do cobre em combinação com os elementos 
pesados do bloco p. Considerações adicionais são os raios dos íons e sua preferência 
por certos ambientes de coordenação. Alguns desses materiais são preparados simples- 
mente aquecendo-se uma mistura particular dos óxidos de metais а 800-900 °С em um 
cadinho de alumina aberto ou em um tubo de ouro selado. 

São necessários filmes finos para o uso de supercondutores em dispositivos eletrô- 
nicos. Essa preparação é uma área ativa de pesquisa e uma estratégia promissora é a 
deposição química a vapor.” A estratégia geral é formar um filme fino decompondo 
um composto termicamente instável sobre um substrato sólido quente (Figura 18.28). 
Complexos de acetilacetonato fluorado dos metais (usando ligantes como fod, (2)) são 
algumas vezes usados porque são mais voláteis do que complexos de acetilacetonato 
simples. Complexos, como Cu(acac),, Y(dmpm), e Ba(fod),, são movidos para o inte- 
пог da câmara de reação pelo gás oxigênio levemente úmido. Quando as condições são 
corretamente controladas, essa mistura gasosa reage no substrato quente para produzir 
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Para uma avaliação interessante das pessoas que investigam a supercondutividade, ver R.M. Hazen, The 
breakthrough. The race for the superconductor. Summit Books, New York (1988). 
ке L.M. Tonge, D.S. Richeson, T.J. Marks, J. Zhao, J. Zhang, B.W. Wessels, Н.О. Marcy e С.А. Kannewurf, Or- 
ganometaliic chemical vapor deposition. Em Electron transfer in biology and solid state (ed. M.K. Johnson, 
А.В. King, О.М. Kurtz Jr, С. Kutal, M.L. Norton е В.А Scott), Advances in Chemistry Series no. 226, рр. 351-68. 
American Chemical Society, Washington, DC (1990). 
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Figura 18.27 Correlação esquemática da 
instabilidade de fase e da supercondutivi- 
dade. 
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Figura 18.28 Diagrama esquemático da 
deposição química a vapor de filmes finos de 
supercondutor. Uma mistura de gás trans- 
portador reativo (Ar, O, e Н,О) é passado 
através de traps dos precursores de metal 
voláteis mantidos nas temperaturas 7), Т, е 
7; que fornecem a pressão de vapor deseja- 
do de cada reagente. A deposição ocorre no 
bloco de forma triangular, que é aquecido a 
uma temperatura elevada por uma lâmpada 
de IV. Após a deposição, o filme resultante é 
recozido a temperatura elevada para melho- 
rar a cristalinidade do flme. 
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o filme de YBa,Cu,0, , desejado. O filme pode ser amorfo e requer aquecimento sub- 


МеҙС + segiiente para formar um produto cristalino. 
e =0 Supercondutores de temperatura elevada têm estruturas relacionadas à perovskita. 
1 
НС: 
Ns 
Cc—o 18.6 Vidros 
EC А O termo cerâmica frequentemente é aplicado para todos os materiais não-metálicos 
793 


inorgânicos. não-moleculares, incluindo materiais amorfos е cristalinos, sendo nor- 
E malmente reservado para compostos ou misturas que sofreram tratamento térmico. 
2 tod Usa-se a palavra vidro em diversos contextos, mas para os nossos propósitos ele im- 
plica uma cerâmica amorfa com uma viscosidade tão alta como aquela que pode ser 
considerada rígida. Diz-se que uma substância em sua forma vítrea está em seu esta- 
do vitreo. As cerâmicas e os vidros têm sido utilizados desde a antiguidade, mas seu 
desenvolvimento é hoje uma área de progresso científico rápido e tecnológico. Esse 
entusiasmo advém do interesse científico em suas propriedades e no desenvolvimento 
de novas rotas sintéticas para materiais de alto desempenho. Confinamos nossa aten- 
ção aqui aos vidros. Os vidros mais familiares são silicatos de metais alcalinos e alca- 
linos terrosos ou borossilicatos. 


(a) Formação do vidro 

Prepara-se um vidro resfriando um material fundido mais rapidamente do que sua ve- 
locidade de cristalização. Então, resfriar sílica fundida gera quartzo vítreo. Sob essas 
condições. a massa do sólido não possui periodicidade de longo alcance como julgado 
pela falta de picos de difração de raios X, mas dados espectroscópicos e outros dados 
indicam que cada átomo de Si está rodeado por um arranjo tetraédrico de átomos. A 
falta de ordem de longo alcance resulta de variações dos ângulos de 5і-О--5і. А Fi- 
gura 18.29 ilustra em duas dimensões como um ambiente de coordenação local pode 
ser preservado, mas a ordem de longo alcance perdida pela variação dos ângulos de li- 
gação ao redor do oxigênio. O dióxido de silício forma imediatamente um vidro por- 
que a rede tri-dimensional de ligações Si—O covalentes fortes no fundido não se rom- 
pe prontamente e reforma-se sob resfriamento. A falta de ligações direcionais fortes 


į 
А 
{ 


Figura 18.29 Representação esquemática de (a) cristal bidimensional е (Б) vidro bidimensional 
(reproduzido сот a permissão de W.H. Zachariasen, J. Am. Chem. Soc. 54, 3841 (1932). 
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em metais e em substâncias iônicas simples torna muito mais difícil formar vidros a 
partir desses materiais. Entretanto, recentemente, têm-se desenvolvido técnicas desen- 
volvidas para resfriamento ultra-rápido e, como resultado, uma variedade ampla de 
metais e de materiais inorgânicos simples pode ser congelado em um estado vítreo. 

O conceito que а esfera de coordenação local do elemento formador do vidro é 
preservado, mas que os ângulos de ligação ao redor de O são variáveis, foi proposto 
originalmente pelo cristalógrafo americano W. H. Zachariasen em 1932. Ele argumen- 
tou que essas condições conduziriam a energias de Gibbs similares e volumes molares 
para os correspondentes vidros e seus cristalinos. Zachariasen propôs também que o 
estado vítreo é favorecido pelos átomos de O compartilhados nos vértices, ao invés de 
compartilhado na aresta ou face, o que obrigaria a ordem maior. Essas e outras regras 
de Zachariasen se mantêm para óxidos formadores de vidro comuns, mas há exce- 
ções. o 

Uma comparação instrutiva entre os materiais vítreos e cristalino é visto em sua 
mudança de volume com a temperatura (Figura 18.30). Quando um material fundido 
cristaliza, ocorre uma mudança abrupta no volume (normalmente um decréscimo). Ao 
contrário, um material formador de vidro que é resfriado rapidamente persiste no esta- 
do líquido para formar um líquido super-resfriado metaestável. Quando resfriado abai- 
xo da temperatura de transição vítrea, 7,, o líquido super-resfriado torna-se rígido, 
e essa mudanca é acompanhada somente por uma inflexáo na curva de resfriamento. 


Dióxido de sílico prontamente forma um vidro porque a rede tridimensional de ligações de 
Si—O covalentes fortes no fundido não quebra e se reforma sob resfriamento. As regras de 
Zachariasen resumem as propriedades prováveis para conduzir à formação de vidro. 


(b) Produção de vidro 

Embora a sílica vítrea seja um vidro forte que pode resistir ao resfriamento rápido ou 
ao aquecimento sem quebrar, ela tem uma temperatura de transição elevada e assim 
deve ser trabalhada a temperaturas elevadas inconvenientemente. Desse modo, um 
modificador, como Ха,О ou СаО, normalmente é adicionado ao 510,. Um modifica- 
dor rompe algumas das uniões 5і--О--5і e substitui-as com uniões de S—O” termi- 
nais que se associam com o cátion (Figura 18.31). O rompimento parcial consequente 
da rede е 51--О conduz a vidros que possuem pontos de amolecimentos mais baixos. 
O vidro comum usado em garrafas e janelas é chamado de “vidro de sodalime” e con- 
tém Na,O е СаО como modificadores. Quando В,О, é usado como modificador, os 
“vidros de borossilicatos” resultantes têm um coeficiente de expansão térmica menor 
do que o “vidro de sodalime” e provavelmente quebram quando aquecidos. O vidro de 
borossilicato é amplamente usado para cerâmica refratária e vidrarias de laboratório. 

A formação de vidro é uma propriedade de muitos óxidos, e vidros práticos têm 
sido preparados a partir de sulfetos, fluoretos e outros constituintes aniônicos. Alguns 
dos melhores formadores de vidros são os óxidos dos elementos próximos ao silício na 
tabela periódica (B,O,, GeO, e P,O,), mas a solubilidade em água da maioria dos vi- 
dros de borato e de fosfato e o alto custo do germânio limita sua utilidade. 

Uma revolução tecnológica atual é a substituição de sinais elétricos para a voz e 
dados de transmissão por sinais ópticos. Similarmente, estão sendo desenvolvidos ele- 
mentos de circuito ópticos que, no fim, podem substituir circuitos integrados elétricos. 
Esses desenvolvimentos estão estimulando pesquisas consideráveis nos materiais cris- 
talinos е vítreos transparentes para a transmissão de luz e processamento. Por exem- 
plo, as fibras ópticas para a transmissão de luz atualmente estão sendo produzidas com 
um gradiente de composição do interior para a superfície. Esse gradiente de composi- 
ção modifica o índice de refração e assim diminui a perda de luz. Os vidros de fluore- 
tos também estão sendo investigados como substituintes possíveis para vidros de óxi- 
dos, porque os vidros de óxidos contêm pequenos números de grupos OH, que absor- 
vem radiação infravermelha próxima e atenuam о sinal. 


Liquido 
super-resfriado 
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Figura 18.30 Comparação da mudança de 
volume para líquidos super-resfriados e vi- 
dros cem ele como material cristalino. 


с 


/ No 


Figura 18.31 A função de um modificador 
é introduzir íons de oxigênio e cátions que 
podem se fixar junto às cargas negativas. 
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Esquema 18.1 Diagrama esquemático do 
processo sol-gel. Quando о gel é seco a 
temperaturas elevadas, são formados сега- 
micas densas ou vidros. A secagem a tem- 
peraturas baixas acima da pressão crítica da 
água produz microporos sólidos conhecidos 
como xerogéis ou aerogéis. 


A maioria dos vidros são preparados simplesmente fundindo-se os óxidos compo- 
nentes e resfriando-o mais rapidamente do que a velocidade de cristalização, que é 
muito lenta para muitos silicatos, fosfatos e boratos de metal complexo. Uma outra ro- 
ta para vidros é o processo sol-gel, apresentado no Esquema 18.1. ? Como mostrado, 
o processo sol-gel também é usado para produzir materiais cerámicos cristalinos e 
compostos de área superfícial elevada como sílica gel. Um processo típico envolve a 
adição de um precursor de alcóxido de metal para um álcool, seguida pela adição de 
água para hidrolisar os reagentes. Essa hidrólise conduz a um gel espesso que pode ser 
desidratado e sinterizado (aquecido abaixo de seu ponto de fusão para produzir um 
sólido compacto). Por exemplo, as cerâmicas contendo ТІО, e А1,О, podem ser prepa- 
radas dessa maneira a temperaturas muito menores do que as requeridas para produzir 
a cerámica a partir de Óxidos simples. Frequentemente, uma forma especial pode ser 
formada no estágio de gel. Então, o gel pode ser formado em uma fibra e depois aque- 
cido para expelir água e produzir uma fibra de vidro ou de cerâmica a temperaturas 
muito menores do que seria necessária se a fibra fosse feita na mistura fundida dos 
componentes. 


Muitos vidros são preparados fundindo-se os óxidos componentes e resfriandos mais rapi- 
damente que a velocidade de cristalização; uma outra rota para compósitos de vidro e de 
cerâmica é o processo sol-gel. 


Sulfetos modelares e compostos relacionados 


Os calcogênios moles enxofre, selênio e telúrio formam compostos binários com me- 
tais que frequentemente possuem estruturas muito diferentes dos óxidos correspon- 
dente. Como vimos na Seção 2.10, essa diferença é consistente com a covalência 
maior dos compostos d de enxofre e seus congêneres mais pesados. Por exemplo, ob- 
servamos que os compostos MO geralmente adotam a estrutura de sal-gema enquanto 
o ZnS е CdS adotam as estruturas esfarelita ou a wurtzita. Similarmente, os monossul- 
fetos do bloco d geralmente adotam a estrutura do arseneto de níquel covalente ao in- 
vés da estrutura de sal-gema dos óxidos alcalinos terrosos como MgO. Até mesmo 
mais notáveis são os compostos MS, em camada de muitos elementos do bloco d ao 
contrário das estruturas fluorita e ou rutila de muitos dióxidos do bloco d. 

Antes de discutirmos esses compostos, devemos observar que há muitos compos- 
tos ricos em metal que desobedecem às regras de valência simples e não obedecem a 
um modelo iônico. Alguns exemplos são Ti,S, Ра,5, V,O e Fe,N, e mesmo os subme- 
tóxidos de metal alcalino. como Cs,O (Seção 9.5). A ocorrência de fases ricas em me- 
tal geralmente está associada à formação de ligações M—M. Muitos outros compos- 
tos intermetálicos exibem estequiometria que não pode ser entendida em termos de re- 
gras de valência convencionais. Incluído entre eles estão os magnetos permanentes im- 
portantes Nd,Fe,,B e SmCo,. 


18.7 Compostos MS, em camadas e intercalacáo 


Apresentamos os sulfetos em camadas e seus compostos de intercalação na Seção 11.10. 
Aqui desenvolvemos uma ilustracáo mais ampla de suas estruturas e propriedades. 


(a) Síntese e crescimento de cristal 

Os calcogénios reagem com a majoria dos metais na temperatura ambiente ou acima 
desta, e se conhece uma gama ampla de compostos. А preparação de dissulfetos cris- 
talinos adequável para estudos químicos e estruturais frequentemente é executada por 


reno...» 


9 Я.С. Mehrotra, Present status and future potential of the sol-gel process. Structure and bonding 77, 1 
(1992); В. Roy, Science 238, 1685 (1987). 
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Temperatura baixa p Temperatura alta 


Cristais de TaS, Pó impuro de TaS, 


Figura 18.32 Crescimento de cristal por transporte de vapor e purificação de TaS,. Uma quanti- 
dade pequena de 1, está presente para servir como agente de transporte. 


transporte de vapor químico, que geralmente é uma técnica útil em química do esta- 
do sólido. Algumas vezes é possível simplesmente sublimar um composto, mas a téc- 
nica de transporte de vapor também pode ser aplicada para uma variedade ampla de 
compostos não-voláteis. 

Geralmente, o material bruto é carregado em uma ponta de um tubo de borossili- 
cato ou de quartzo fundido. Após fazer vácuo, introduz-se uma quantidade pequena de 
um agente de transporte químico, sela-se o tubo e coloca-se em um forno com um gra- 
diente de temperatura. O calcogeneto de metal possivelmente impuro e cristalino é va- 
porizado na ponta e redepositado como cristais puros na outra (Figura 18.32). A técni- 
ca é chamada de transporte de vapor químico em vez de sublimação porque o agente 
de transporte químico, que pode ser um halogênio, produz uma espécie volátil inter- 
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mediária como um haleto de metal. Geralmente, só é necessária uma quantidade pe- . 


quena de agente de transporte porque na formação do cristal é liberado e difunde de 
volta para apanhar mais reagente. Por exemplo, о TaS, pode ser transportado com I, 
em um gradiente térmico. А 850°C, a reação com І, para produzir produtos gasosos é 
endotérmica: 


Та5,(5) + 2 L(g) ——> Tal,(g) + Sg) 


A reacáo é favorecida nessa temperatura. Desse modo, a pressáo parcial de produtos 
voláteis é maior a 850 °С do que a 750 “С, assim TaS, é depositado a uma temperatura 
mais baixa. Se, como ocasionalmente é o caso, a reação de transporte é exotérmica, о 
sólido é carregado da ponta mais fria para a ponta mais quente do tubo. 


Na presença de iodo, calcogenetos metálicos cristalinos formam compostos que são volá- 
teis acima da temperatura ambiente, e cristais simples do depósito de calcogeneto a tem- 
peraturas menores. 


(b) Estrutura 
Vimos na Seção 11.10 que os dissulfetos do bloco d formam-se em duas classes. Há os 
materiais em camadas formados pelos metais do lado esquerdo do bloco а, e do meio 
para a direita do bloco há compostos contendo os íons formais 5, como a pirita, FeS,. 
Concentrar-mos-emos nos materiais em camadas. á 

Em Та5, e muitos outros dissulfetos em camadas, о íon de metal d está localizado 
em buracos octaédricos entre camadas AB empacotadas compactas (Figura 18.33a). 
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Figura 18.33 (а) Estrutura de TaS, (tipo 
Cdl,). Os átomos de Ta residem em sítios oc- 
taédricos, c, entre as camadas do enxofre 
AB. (Б) Estrutura de MoS,; os átomos Mo re- 
sidem em sítios trigonaís prismáticos, b, en- 
tre camadas de sulfeto AA ou CC. 


Figura 18.34 Estruturas de banda aproxi- 
mada de dicalcogenetos. (a) Compostos 
MS, octaédricos; para ZrS, (que 6 0°), so- 
mente as bandas s e p do enxofre estão 
preenchidas e o composto é semicondutor. 
(b) Compostos MS, trigonais prismáticos. 
NbS, (а!, como ilustrado) é metálico en- 
quanto o MoS, (9?) é um semicondutor. 


Os íons Ta formam uma camada empacotada compacta simbolizada por c, assim as ca- 
madas de metal e de sulfeto adjacentes podem ser retratadas como um sanduíche AcB. 
Essas placas iguais ao sanduíche formam um cristal tridimensional empilhando-se em 
sequências сото AcB AcB AcB..., onde as placas AcB fortemente ligadas são presas 
a seus vizinhos por forças de dispersão fracas. Os átomos de Mo em Mos, residem nos 
buracos trigonais prismáticos entre as camadas de sulfeto que estão em contato umas 
das outras (AA, Figura 18.30(b)). Os“átommos de Mo, que estão fortemente ligados a ca- 
madas de sulfeto adjacentes, formam um arranjo empacotado compacto, е assim pode- 
mos representar cada placa como AbA ou CbC. Essas placas formam um cristal tridi- 
mensional empilhando-se em um padrão АБА СЫС АБА СЫС.... Forças de dispersão 
fracas contribuem para manter juntas essas placas АБА e CbC. 

Podem ocorrer polítipos, que diferem somente no arranjo de empilhamento ao 
longo de uma direção perpendicular ao plano das placas. Então, MoS, forma vários po- 
lítipos incluindo um com a ѕедйёпсіа СЪС АБА e outro com a seqiiéncia CaC АБА 
BcB. 

Além das variações nas segiiências de empilhamento, as estruturas de muitos di- 
calcogenetos do bloco d mostram distorções periódicas sutis dentro das placas indivi- 
duais. Essas distorções são chamadas de ondas de densidade de carga e serão descri- 
tas após termos estabelecido algumas informações fundamentais no modelo de banda 


dos dicalcogenetos de metal. 
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Na discussão apresentada. foi conveniente descrever - de forma um pouco sim- 
plista- as estruturas em camadas em termos de cátions e de ânions. Veremos o uso de 
um modelo de banda, que é necessário se estamos considerando sua covalência, con- 
dutividades elétricas e propriedades químicas significativas. Algumas estruturas de 
banda aproximadas derivadas primariamente de cálculos de orbital molecular e do es- 
pectro fotoeletrônico são mostradas na Figura 18.34. Elas mostram que os dicalcoge- 
netos com sítios de metal octaédricos e trigonal prismático têm bandas semipreenchi- 
das primariamente compostas de orbitais p e s de calcogênio, bandas de energia mais 
alta derivadas primariamente dos orbitais d do metal, e acima dessas bandas do metal 
e do calcogênio. 

Quando o átomo de metal se encontra em um sítio octaédrico, seus orbitais d são 
desdobrados em uma série r,, mais baixa e uma série e, mais alta, exatamente como 
nos complexos localizados. Esses orbitais atômicos combinam-se para dar uma banda 
t,, e uma banda e, А banda larga n, pode acomodar até seis elétrons por átomo de me- 

tal. Então Та5., com um elétron 4 por metal, tem somente uma banda t», preenchida е 
é um condutor metálico. 

Um campo ligante trigonal prismático conduz a um nível а, de energia baixa e 
dois orbitais de energia mais alta duplamente degenerado designado e” e e” respectiva- 
mente. Agora a banda mais baixa necessita somente de dois elétrons por átomo para 
preenchê-la. Então, MoS,, com sítios de Mo trigonal prismático e dois elétrons d, pos- 
sui uma banda a; preenchida e é um isolante (mais precisamente, um semicondutor de 
bandgap Sande: 

A formação de ondas de densidade de carga em alguns dicalcogenetos de metal é 
similar ao início da distorção de Peierls de estruturas unidimensionais (Seção 3.14). 
Para uma banda de condução parcialmente preenchida em sistemas uni e bidimensio- 
nais. uma distorção da rede desdobrará a banda assim que um componente mais baixo 
resultante puder ser preenchido com elétrons e o componente superior, esvaziado. 
Uma vez que a vantagem de energia dessa distorção não é grande, uma modulação es- 
tática da estrutura normalmente é evidente a temperaturas baixas. Ondas de densidade 
de carga são observadas a temperaturas baixas nos dicalcogenetos do Grupo 5 VS,, 
NDS. e TaS,. Nesses compostos. quatro dos cinco elétrons de cada metal são requeri- 
dos para preencher a banda s e p formada a partir dos orbitais do enxofre, e os elétrons 

remanescentes ocupam mas não preenchem a banda d. A temperaturas suficientemen- 
te baixas, a rede se distorce e a banda d se desdobra. 


+ de 

Metais no lado esquerdo do bloco а formam sulfetos em camadas (57), enquanto aqueles 
. ж. А A А 2- Н 

do meio е para a direita do bloco contêm íons 8” formais. 


(c) Intercalação e inserção 


Já expusemos a idéia de que os íons de metal alcalino podem inserir-se entre lâminas 
de grafite (Seção 10.8) e as placas de dissulfeto metálico (Seção 9.11) para formar 
compostos de intercalação. Para uma reação qualificar-se como intercalação, ou como 
reação de inserção, a estrutura básica do hospedeiro não seria alterada quando ela 
ocorre.” A formação de compostos de inserção é a base de “células de energia eleva- 
da”, que consiste, por exemplo, em um anodo de lítio, um catodo de dicalcogeneto e 
um eletrólito dissolvido em um solvente orgânico polar inerte. Tal célula pode produ- 
zir bem mais de 2 V e possui acima de duas vezes a densidade de energia de uma célu- 
la de Ni/Cd. A recarga de tais células é rápida porque nenhuma transição de estado só- 
lido está envolvida. 

As bandas de condução x e de valência do grafite são contíguas em energia (ve- 
mos, na verdade, que o grafite é formalmente um semimetal, Seção 3.14) e a energia 


Reações nas quais a estrutura de um material de partida sólido não é radicalmente alterada são chama- 
das де reações “topos:éticas”. Elas não estão limitadas ao tipo de química de inserção que estamos discutin- 
do ади. Por exemplo, hidratação, desidratzção e reações de troca de íons podem ser topostáticas. 


- 


677 


678 Quimica INORGÁNICA 


Tabela 18.5 Alguns compostos de 
intercalação de calcogenetos de metais 
alcalinos 


Composto Ad/Á* 
KZIS, 1,60 
NaTIS, 117 
KTIS, 1,92 
RbSnS, 2.24 
KSnS, 2,67 
Na, „MoS; (2H) 1,35 
КыМо$, (2H) 2,14 
Rb, MOS, (2H) 2,45 
Cs, ¿MOS, (2H) 3,66 


*Mudança no espaçamento de intercamada em 
comparação com o MS, de origem (2H significa 
uma sequência de camada particular). 
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Figura 18.35 Arranjo experimental esque- 
mático para eletrointercalação. Um solvente 
orgânico polar (isto é, propileno carborato) 
contendo um sal de lítio é usado como ele- 
trólito. R é um eletrodo de referência e CP é 
um coulômetro (para medir a carga passa- 
da) e um controlador de potencial. 
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Figura 18.36 Diagrama de potencial em 
função da composição para a eletrointerca- 
lação de lítio no interior de dissulfeto de titá- 
nio. A composição, x, em Li TiS, é calculada 
pela carga passada durante a eletrointerca- 
lação. 


de Gibbs favorável para a intercalação surge da transferência de um elétron do átomo 
de metal alcalino à banda de condução do grafite. A inserção de um átomo de metal al- 
calino em um dicalcogeneto envolve um processo similar: o elétron é aceito em uma 
banda de o íon de metal alcalino compensador de carga se difunde para posições en- 
tre as placas. Alguns compostos de inserção representativos de metal alcalino estão lis- 
tados na Tabela 18.5. 

А inserção de íons de metais alcalinos em redes hospedeiras pode ser alcançada 
pela combinação direta de metal alcalino e o dissulfeto: 


ТаЅ, + Ма — LC > Ма TaS, х-04а0,7 


ou utilizando-se um composto de metal alcalino altamente redutor ou a técnica eletro- 
química da eletrointercalação (Fizura 18.35). Uma vantagem da eletrointercalação é 
que é possível medir a quantidade de metal alcalino incorporado monitorando-se а 
quantidade de elétrons (calculado з partir de П/Е) passado durante a síntese. Também 
é possível distinguir a formação de solução sólida da formação de fase discreta. Como 
ilustrado na Figura 18.36, a form:ção de uma solução sólida é caracterizada por uma 
mudança gradual no potencial à medida que a intercalacáo se dá, enquanto que a for- 
mação de uma nova fase discreta produz um potencial fixo no intervalo em que uma 
fase sólida está sendo convertida ez: outra, seguido de uma mudança abrupta no poten- 
cial quando aquela reação está completa. 

Compostos de inserção são exemplos de condutores mistos iônico e eletrônico. 
Em geral, o processo de inserção rode ser invertido química ou eletroquimicamente. 
Essa reversibilidade torna possível recarregar uma célula de lítio pela remoção de lítio 
do composto. Em uma aplicação siztética inteligente desses conceitos, о dissulfeto em 
camada previamente desconhecidz VS, foi preparado primeiro fazendo-se o compos- 
to em camada conhecido LiVS, em um processo de temperatura elevada. O lítio foi en- 
tão removido pela reação com I, para produzir o VS, em camada metaestável, que tem 


a estrutura do TiS,: 
2LiVS, +1, —>2Lil+ 2VS. 


Compostos de inserção também pedem ser formados com convidados moleculares. 
Talvez os mais interessantes 5е| os metalocenos Со(т?-Ср), е Сг(т?-Ср)„, onde 
Ср-С;Н; que pode ser incorporzdo em uma variedade de hospedeiros, como TiS,, 
TiSe, e TaS,, por uma extensão ce cerca de 0,25 M((m"-Cp), por MS, ou MSe,. Esse 
limite parece corresponder ao espaço disponível para formar uma camada completa 
de M(n*-Cp);. O composto organometálico parece sofrer oxidação sob intercalação, 
assim a energia de Gibbs favoráv=: nessas reações surge na mesma maneira como na 
intercalação de metal alcalino. Em concordância com essa interpretação, Ре(тр-Ср),, 
que é mais difícil para oxidar do cue seus análogos de cromo ou de cobalto, não in- 
tercala. 

Podemos imaginar a inserção de íons em canais unidimensionais, planos bi-di- 
mensionais do tipo que temos estz=os discutindo, ou canais que interseptam para for- 
mar redes tridimensionais (Figura 19.37). Além da disponibilidade de um sítio para um 
convidado entrar, o hospedeiro deve fornecer uma banda de condução de energia ade- 
quada para aceitar elétrons reversivelmente (ou,-em alguns casos, ser capaz de doar 
elétrons para o hospedeiro). A Tabela 18.6 ilustra que é possível uma variedade ampla 
de hospedeiros, incluindo óxidos ds'metal e vários compostos ternários e quaternários. 
Vemos que a química da intercal=zão não está por nenhum meio limitada ao grafite e 
aos disulfetos em camadas. 


Compostos de inserção podem ser formados pela reação direta ou eletroquimicamente; 
compostos de inserção também pedem ser formados com convidados moleculares. 
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(b) (c) 


Figura 18.37 Representação esquemática dos materiais hospedeiros para as reações de inter- 
calação. (a) o hospedeiro tridimensional com canais intersectantes, (b) um composto em camada 
bidimensional, e (c) canais uni-dimensionais. 


18.8 Fases de Chevrel 


Finalizamos este capítulo com uma breve discussão de uma classe interessante de 
compostos ternários primeiro informada pelo químico inorgánico francés К. Chevrel 
em 1971.” Esses compostos, que ilustram intercalação tridimensional, têm fórmulas 
como Мо;Хұе МхМо;5,; Se е Te podem tomar o lugar de S e o átomo М intercalado 
pode ser uma variedade de metais como Li, Mn, Fe, Cd ou Pb. Os compostos de ori- 
gem Mo,Se, е Мо, Te, são preparados aquecendo-se os elementos a cerca de 1000 °С. 
Uma unidade estrutural comum a essa série 6 М,5,. que pode ser vista como um octae- 
dro de átomos M unidos por ponte de face pelos átomos de S, ou alternativamente co- 
mo um octaedro de átomos de M em um cubo de átomos de S (Figura 18.38). Esse ti- 
po de agregado também é observado para alguns haletos dos elementos do início do 
bloco d dos Períodos 4 e 5, como o пра encontrado em dicloretos, brometos е io- 
detos de Mo e W. 

A Figura 18.39 mostra que no sólido tridimensional os agregados de MogS, são in- 
clinados um em relação ao outro e em relação aos sítios ocupados pelos íons interca- 
lados. O Мо;5, são inclinados para permitir a interação secundária doador-receptor еп- 
tre os orbitais d.: do Mo vazios (que se projetam para fora das faces do cubo de 
Mo;S;) e um orbital doador preenchido nos átomos de 5 dos agregados adjacentes. 

Uma das propriedades físicas que tem atraído atenção para as fases de Chevrel é 
sua supercondutividade. A supercondutividade persiste até 14 К em PbMosS,, e tam- 
bém persiste para campos magnéticos muito elevados, que é de interesse prático con- 
siderável porque muitas aplicações envolvem campos elevados. Com relação a isso, as 
fases de Chevrel parecem ser significantemente superiores aos supercondutores de 
temperatura elevada de oxocuprato. 


Uma fase de Chevrel possui a fórmula com Мо,Х; ои М,Мо;5, onde Se ou Te podem to- 
mar o lugar de 5 ео átomo M intercalado pode ser uma variedade de metais como Li, Mn, 
Fe, Cde Pb. 


ЕЕС vessar О 4%%%4%%44.!шш» СО ТТТЕТЕТТТТІТІТТТІТІТІ %4%%4444%%өөөее ез 


ET Hughbanks e R. Hoffman, J. Am. Chem. Soc. 105, 1150 (1983); R. Schólhorn, Angew. Chem. Int. ed. 
Eng. 19, 983 (1980). 


Tabela 18.6 Alguns compostos 
tridimensionais de intercalação 


Fase Composição (x) 
Li/MO;S,] 0,65-2,4 

Na Мо;5,) 3,6 

NidMo;Se,] 1,8 

HWO, 0-0,6 

Li WO, 0-1,0 

LI NIPS, 0-1,5 


Figura 18.38 Duas vistas da unidade de 
MosS; em uma fase de Chevrel. 


“Мо oS 


Figura 18.39 Estrutura de uma fase de 
Chevrel mostrando a unidade de Мо,5, incli- 
nada no cubo de átomos de Pb levemente 
distorcido. Um átomo de Mo em um cubo po- 
de atuar como receptor para um par de elé- 
trons simbolizado por um átomo de S em um 
cubo vizinho. 
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Leitura complementar 


J.K. Burdett, Chemical bonding in solids. Oxford University Press, 
New York (1995). Uma discussão concisa de ligação em sólidos. 


C.N.R. Rao e J. Gopalakrishnan. New directions in solid state che- 
mistry. Cambridge University Press (1997). Esse livro fornece uma 
explicação atualizada de métodos de preparação e caracterização de 
sólidos, estratégias preparativas, propriedades de sólidos е sua reativi- 
dade. 


А.В. West, Solid state chemistry and its applications. Wiley, New 
York (1984). Esse livro fornece uma introdução muito boa às estrutu- 
ras e ligação em sólidos. 


J.R. Rodgers e Р. Villars, Trends in advanced materials data: regula- 
rities and predictions, MRS Bulletin, Feb. 1983. Uma visáo global 
dos tipos de estrutura para compostos intermetálicos. 


A.K. Cheetham e P.Day (ed.), Solid state chemistry: compounds. Ox- 
ford University Press (1992). Uma discussão boa de sólidos inorgáni- 


cos, 


A. МШ ег, [norganic structural chemistry. Wiley, New York (1993). 
Um texto bem ilustrado com ênfase nos sólidos. 


M.O'Keef е A. Navrotsky (ed.), Structure and bonding in crytals. 
Academic Press, Boca Raton (1981). 


Exercícios 

- 18.1 Descreva a natureza dos defeitos de Frenkel e Schottky, e alguns 
testes experimentais para sua ocorrência. Qualquer um desses defeitos 
dão origem à não-estequiometria? 


18.2 А partir de cada um dos pares de compostos (a) NaCl e NiO, (b) 
САҒ, e PbF,, е (с) ALO, е Fe,O,, escolha um que tenha mais probabi- 
lidade de ter uma concentração elevada de defeitos. Descreva os defei- 
tos possíveis e dê seu raciocínio. 


18.3 Diferencie defeitos intrínsecos e extrínsecos e dê um exemplo 
de cada um em compostos atuais. 


18.4 Desenhe uma célula unitária na estrutura ReO, mostrando os 
átomos de M e O. Essa estrutura parece ser suficientemente aberta pa- 
ra sofrer intercalação de Ма”? Caso contrário, onde ficam os fons Na”? 


18.5 Um plano de cisalhamento cristalográfico é um defeito, uma 
maneira de descrever uma estrutura nova, ou ambos? Explique sua res- 


posta. 


18.6 Esboce a estrutura de sal-gema e localize no esboço os sítios in- 
tersticiais para onde um cátion pode migrar. Qual é a natureza das pas- 
sagens estreitas entre os sítios normais е intersticiais? 


18.7 Contraste a natureza dos defeitos em TiO com aqueles em ҒеО. 


18.8 Como você pode distinguir experimentalmente a existência de 
uma solução sólida de uma série de estruturas do plano de cisalhamen- 
to cristalográfico para um material que parece ter uma composição va- 
riável? 


A Wold e K. Dwight, Solid state chemistry. Chapman et Hall, London 
(1993). Uma introdução à preparação e às estruturas de óxidos e sul- 
fetos de metal, | 


A.F. Wells, Structural inorganic chemistry. Oxford University Press 
(1984). Esse livro de mão fornece uma riqueza de informações sobre 
estruturas e correlações estruturais. 


L.V. Interrante, L.A. Casper, е А.В. Ellis (ed.), Materials chemistry: 


an emerging discipline, Advances in Chemistry Series no. 245. Ame- . 


rican Chemical Society, Washington. DC (1995). Uma série de capí- 
tulos sobre uma ampla gama de sólidos inorgânicos e orgânicos. 


А. Feltz, Amorphous inorganic materials and glasses. VCH, Wei- 
nheim (1993). Esse volume escreve as propriedades de uma ampla ga- 
ma de vidros. 


R.B. King (ed.), The encyclopedia of inorganic chemistry. Wiley, New 
York (1994). Os artigos seguintes sobre sólidos são de interesse: J. Li- 
vage, Solids: sol-gel synthesis, Vol. 7. pp. 3836-51; A.R. West, Solids: 
charactetization by powder diffraction. Vol. 7, pp. 3851-68; C.R.A Ca- 
Пом, Solids: computer modeling, Vol.7. pp. 3868-99. Também são de 
interesse Os seguintes artigos: J.E. Greedan, Magnetic oxides, Vol.4, 
pp. 2017-48; W.E. Hatfield, Magnetism of tansition metal ions, Vol. 4, 
pp. 2066-75; W.E. Hatfield, Magnetism of extended arrays in inorga- 
піс solids, Vol. 4, pp. 2049-65. 


18.9 Tendo em mente que a química redox de óxidos de metal fre- 
qiientemente pode ser correlacionada com o comportamento redox dos 
íons em solução, explique qual entre TIO, MnO е МО é (a) o mais di- 
fícil de oxidar com o ar, (b) o mais fácil de reduzir. 


18.10 Descreva a condutividade elétrica do TiO e NiO e descreva a 
interpretacáo em termos das tendéncias na estrutura eletrónica através 
da série 3d. 


18.11 Acima de 146 “С, o Agl é um condutor de fon Ag”. Suponha 
que uma pequena pastilha desse composto esteja intercalada entre dois 
eletrodos de prata а 165 °С e uma diferença de potencial de 0,1 V é im- 
posta entre os eletrodos. Esboce o арагаю е indique as mudanças que 
ocorrem com o tempo nesses dois eletrodos. 


18.12 Quais serão as mudanças quantitativas na massa do catodo, o 
Ар], e no anodo após 1,0 x 107 mol de elétrons ter passado através da 
célula descrita no Exercício 18.11. 


18.13 Contraste o mecanismo de interação entre spins desemparelha- 
dos em um material ferromagnético com aquele para um antiferromag- 
nético. 


18.14 Medidas magnéticas na ferrita CoFe,O, indicam 3,4 spins por 
unidade de fórmula. Sugira uma distribuição de cátions entre os sítios 
octaédricos e tetraédricos que satisfariam essa observação. 


18.15 О composto supercondutor YBa,Cu,O, é descrito como tendo 
uma estrutura igual à da perovskita. Ignorando problemas de carga nos 
íons, descreva a diferença entre essa estrutura e aquela da perovskita. 
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Problemas 


18.1 Dados os valores de campo ligante A, e A, que seguem. deter- 
mine o sítio de preferência para À = Ni” е B = Fe” no epinélio nor- 
mal comparado com o espinélio invertido, assumindo que a estabiliza- 
ção de campo ligante é dominante. Ay: Fe” (1400 cm”), Ni” (560 
en); Ay: Ее” (620 cm”), Ni™ (380 em!) 


18.2 А magnetita, Fe,O,. tem uma estrutura espinélio е portanto é 
membro do grupo dos compostos da ferrita. Em uma célula unitária de 
espinélio normal, oito buracos octaédricos são preenchidos com Fe” 
e 16 buracos octaédricos contêm Fe”. А temperatura ambiente. a 
magnetita tem condutividade alta (cerca de 2 x 10° 5 cm”). Os dados 
de condutividade são consistentes com a estrutura normal? Se não. 
proponha uma variante possível da estrutura de espinélio que condu- 
ziria à condutividade alta. 


18.3 ОТО adota a estrutura do NaCl, mas contém uma concenta- 
ção elevada de defeitos de Schottky em ambos os sítios de cátion e de 
ánion. O LiCl também tem a estrutura do NaCl, mas a concentração 
de defeitos é muito baixa. Descreva a influência provável do compor- 
tamento redox dos cátions nessa diferença na densidade de defeitos. 


18.4 O Fe, O geralmente possui x < 1; descreva o provável defeito de 
íon de metal que leva a x ser menor do que 1, 


18.5 O Ag,Hgl, é um bom condutor elétrico acima de 50 °С. Descu- 
bra por que о Ag” é a espécie móvel, e não o Hg”. 


18.6 Quando NiO é dopada com quantidades pequenas de Li,O. а 
condutividade eletrônica do sólido aumenta. Forneça uma explicação 
química plausível para essa observação (sugestão: Li” ocorre nos sí- 
tios de Ni”). 
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18.7 Cr,O, é verde-escuro mas, quando uma quantidade pequena de 
CrO, é dopada no А!,О, isoestrutural, a solução sólida resultante é 
vermelha brilhante. Qual é a origem dessa mudança de cor? 


18.8 PbF,e ZrO, sólido à temperatura elevada são bons condutores 
de ânions. Descreva sua estrutura cristalina e por que ele pode ser con- 
dutor para o transporte de íon. 


18.9 Descreva a origem dos fatores de ocupação em Ре,О.. Cr,O, e 
Мп,О; e como o fator de ocupação está relacionado aos fatores de es- 
tabilização do campo ligante. 


18.10 As perovskitas, como АВО, frequentemente têm o íon dipo- 
sitivo no sítio A e um íon de estado de oxidação superior no sítio B. 
Quais são os fatores que levam a essa preferência de sítio? 


18.11 Os supercondutores são fregiientemente classificados como 
tipo I ou II. Descreva a característica física que determina a classifica- 
ção de um supercondutor em uma ou na outra dessas duas classes. 


18.12 Enuncie duas generalizações de Zachariasen que favorecem а 
formação de vidro e aplique-as para a observação de que o resfria- 
mento dé CaF, fundido conduz a um sólido cristalino, enquanto o res- 
friamento do SiO, fundido à velocidade similar produz um vidro. 


18.13 Partindo de TiCl, e АІСІ,, dê um procedimento p:ausíve! para 
a formação de uma cerâmica contendo ALO, e ТІО, policristalinos. 


18.14 Descreva as interações entre unidades de Мо,5, em uma fase 
de Chevrel. 


е simsa әмме аме. 
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Metais na medicina 
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Exercícios 


Problemas 


Este capítulo examina a área da química bioinorgánica, que 
cresce rapidamente e que em grande parte aborda as funções 
dos íons metálicos na biologia. Começamos com uma visão 
geral da utilização dos íons metálicos na biologia e de suas fun- 
ções gerais e depois nos dirigimos para os ligantes que a Natu- 
reza emprega, a maioria mais elaborados do que os ligantes 
considerados nos capítulos anteriores. Então, ilustramos a inte- 
ração sutil entre os ligantes macromoleculares e os íons metáli- 
cos. considerando funções biológicas como o armazenamento e 
a liberação de oxigênio. Essa discussão nos levará ao domínio 
das enzimas, nas quais os íons metálicos fregiientemente são em- 
pregados no sítio ativo para efetuar processos importantes como 
as reações redox, incluindo a fixação de nitrogênio. Terminamos 
com um resumo sobre nosso conhecimento аша! de fotossíntese, 
o processo que fornece a fonte de energia primária para os or- 
ganismos vivos, e um breve exame das aplicações farmacêuticas 
dos íons metálicos. 


Ao contrário do mundo mineral mais.simples e mais estático, а 
matéria viva baseia-se em estruturas muito mais intrincadas, co- 
mo as células, que persistem nos estados fora de equilíbrio, 
mantendo um fluxo constante de nutrientes e energia. Os orga- 
nismos usam muitos dos elementos para manter esse estado 
constante, assim os princípios da química inorgânica são rele- 
vantes para o entendimento dos sistemas biológicos. Como re- 
sultado, há uma troca viva de idéias entre os químicos inorgâni- 
cos e os bioquímicos, que têm conduzido ao crescimento e ao 
reconhecimento da área interdisciplinar de “química bioinorgá- 
nica”. Assim como o conhecimento de reações inorgânicas au- 
xilia no entendimento dos processos bioquímicos, as estruturas 
da Natureza têm estimulado a síntese e a caracterização de no- 
vos compostos inorgânicos projetados para imitar e talvez me- 


lhorar nosso conhecimento sobre a função dos metais e dos li- 


gantes nos sistemas vivos. 

Embora os elementos do grupo principal apresentem uma 
função importante na bioquímica, a pesquisa atual na química 
bioinorgânica enfatiza a função dos íons de metal d, e essa pers- 
pectiva dominará o presente capítulo. Encontraremos ambientes 
de coordenação interessantes para íons metálicos, bem como os 
tipos de reações introduzidas anteriormente no texto, incluindo 
reações ácido-base de Brgnsted e Lewis, reações redox que de- 
pendem da transferência de elétron e de grupo, e a transferência 
de elétron fotoquimicamente induzida. 
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Tabela 19.1 Ordem decrescente de 
abundância em massa dos elementos 


Os elementos dos sistemas vivos 


Os organismos vivos não empregam os elementos na mesma ordem de sua abundância 


Terra Humanos 

Crosta Oceanos na crosta da Terra. Por exemplo, a Tabela 19.1 mostra uma abundância presente na 
Н crosta terrestre elevada para о alumínio e о silício, mas esses elementos não são abun- 

с É о dantes nos mamíferos. Alguns elementos que estão presentes somente em quantidades 

AI сі С traço na crosta apresentam uma função principal no funcionamento dos organismos: 

Fe Na N cobre e selênio são dois exemplos. Há um exemplo notável de um elemento, o cobal- 

Ca Mg Na to, tendo uma única ocorrência conhecida na bioquímica, па coenzima B,,. Muitos ele- 

Mg 5 K mentos de baixa abundância terrestre, como berílio, tálio e urânio. não são usados em 

А > M6 processos bioquímicos. 

Ti с Р 

H Br 5 19.1 As funções biológicas dos fons metálicos 

P B СІ 


А Tabela 19.2 é um resumo das biomoléculas que utilizam íons metálicos: muitas des- 
sas moléculas são proteínas. Cerca de 30% das enzimas possuem um metal no sítio ati- 
vo. Essas metaloenzimas facilitam uma variedade de reações, que incluem a hidróli- 


Tabela 19.2 А classificação de algumas biomoléculas que contêm íons metálicos 


Metalobiomoléculas 
Proteinas Não-proteinas 
Enzimas | Transporte е estocagem Transdução de sinal 
(ver a seguir) de proteinas 
AA | 
Transportadores Ligação de O Sensores Fotorredox 
de elétrons А, E cdi G й metálicos Transporie 
е chaveamento de metal 
e estrutural e estrutural 
Fe:Citocromos Femina Mioglobina IRE-BP Sideróforos 
Ferro-enxofre transferina Hemoglobina Pele : 
Hemeritrina | 
Cu: Cobre azul Ceruloplasmina  Hemocianina Cup2 
Mg: o Clorofila : 
Ca Si: Calmodulina Esqueleto . 
Zn, Hg: Metalotioneina MerR : 
Enzimas | 
Hidrolases Oxidorredutases lsomerases e і 
| síntases Н 
Fe: Oxigenases | 
А Hidrogenases Endo III i 
Fe, Mo: Nitrogenases і 
Ғе, Mo, Cu: Oxidases Н 
? Redutases і 
Hidroxilases | 
Mo, Cu, Zn: - Super-óxido redutases {f 
Co: Vitamina В). é 
Coenzimas 1 
Zn: Carboxipeptidase | 
Zn, Cu, Mg: Fosfatases | 
Mg, Mn: Aminopeptidase | 


Versão argumentada de J.A. Ibers е Н.Н. Holm, Science 209, 223 (1980). 
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se catalisada por ácido (realizada pelas hidrolases), reações redox (Oxidases e oxige- 


nases), e O rearranjo de ligações carbono-carbono (síntases e isomerases). Os íons me- H R 
tálicos também apresentam funções estruturais. Por exemplo, os íons Ca” estão envol- \ / 
vidos no enovelamento da proteína. A tabela mostra que as moléculas contendo íons H N Ж Ny 
metálicos em geral (não exatamente enzimas) servem funções importantes como trans- N—C 
portadores de elétrons, locais de armazenamento de metal, ligação e sítios de armaze- N % Y 
namento de O,, e em transdugáo de sinal. Os íons metálicos também estão envolvidos Л, 

em sítios de reações fotorredox, como na molécula de clorofila que absorve energia. H h 


Embora algumas das funções que temos mencionado sejam compartilhadas por 
espécies não metálicas, está claro que os complexos de metais apresentam uma função 
biológica importante. A maneira pela qual atuam também é altamente variada. Por 
exemplo, os íons metálicos exercem um efeito indutivo pela coordenação ao sítio de 
reação, e servem como sítios redox para a transferência de elétrons ou átomos. A sele- | 
tividade é atingida pelo desenvolvimento de fons que possuem o tamanho apropriado, 
preferência estereoquímica, caráter duro-mole, ou potencial de redução para executar 
uma determinada tarefa. 

Uma grande parte deste capítulo lidará com os polipeptídeos. Essas macromolé- 

culas são formadas a partir de G-aminoácidos unidos pelas ligações peptídicas (1). Al- 
gumas vezes, usaremos o termo “resíduo de peptídeo”, que simboliza o componente 
de um aminoácido que permanece na cadeia uma vez que a união de peptídeo tenha se 
formado pela eliminação de H,O. Os 20 o-aminoácidos diferentes que ocorrem natu- 
ralmente nas proteínas estão listados com suas abreviações na Tabela 19.3. Observe 
que as cadeias laterais diferentes nesses aminoácidos possuem uma gama de grupos 
funcionais, como alquilas, carboxilas (--СООН), aminas (—NH,), hidroxilas (--ОН) 
e tióis (—SH). O grupo alquila confere caráter hidrofóbico e os grupos mais polares 
conferem caráter hidrofílico em graus variados. A maioria desses grupos polares serve 
como ácidos ou bases de Brgnsted, ou como bases de Lewis em sua complexação com 
íons de metal. Uma função muito importante para os grupos funcionais desses resíduos 
de peptídeo é modificar o ambiente imediato dos íons de metal nas metaloenzimas, e 
nos concentraremos nesse aspecto sutil de seu comportamento. 

Além de sua função na dinâmica dos processos biológicos, os íons metálicos na 
forma de minerais cristalinos ou de sólidos amorfos são importantes como materiais 
estruturais em muitos organismos (Tabela 19.4).' Na Seção 11.1 vimos que a fonte co- 
mercial principal dos fosfatos е do fósforo é o mineral de hidroxiapatita contendo cál- 
cio. А hidroxiapatita é difundida no reino animal como constituinte principal de ossos, 
dentes e conchas. Normalmente, os minerais existem em conjunção com outras subs- 
tâncias; por exemplo, em ossos e dentes, a hidroxiapatita coexiste com o colágeno de 
proteína, que controla a morfologia do crescimento de hidroxiapatita e influencia suas 
propriedades mecânicas. O silício é menos amplamente usado nos materiais estrutu- 
rais da Natureza, mas uma das exceções principais a essa generalização é o uso de dió- 
xido de silício hidratado em minúsculos diátomos que vivem no mar. Os depósitos de 
suas paredes de células mortas formam a “terra de diatomáceas”, que é um agente fil- 
trante útil no laboratório e na indústria. 


1 Ligação peptídica 


Os tons metálicos são utilizados para catálise, sinalização, armazenamento de energia e 
manutenção das estruturas duras e moles dos materiais biológicos. 


‚экза аже өзөн» AS 4444... ж.а ТЛ 4.....аа! 


* Para uma revisão útil e breve, ver 5. Mann, J. Chem. Soc. Dalton, 3953 (1997). 
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Tabela 19.3 Classificação dos aminoácidos NH,CHRCOOH 


Tipo Nome Abreviatura R- 
R hidrofóbico Glicina gly G H— 
Alanina ala А CH— 
Valina val v (CHA.CH— 
Leucina leu L (CH).CHOH,— 
Isoleucina ile | CH.CH.CH(CH)— 
Fenilanina phe F 
© 
R heteroátomo inerte Тпіріюіапо trp w O | | CH 
N 
H 
R hidroxílico Serina ser 5 HOCH.— 
Treonina thr T HOCH¡CH,)— 
ГА 
Тігоѕіпа tyr Y HO «Ou 
R carboxílico Ácido aspártico asp D НООССН;- 
Ácido glutâmico glu E HOOCCH,CH,— 
R amina Lisina lys K H;NCH.CH,CH,CH— 
Arginina arg R H;N-C-NHCH,CH,CH,— 
NH 
R amida Aspargina asn м H,NCCH,— 
po 
H 
О 
Glutamina gin Q H¿NCCH¿CH¿— 
| 
О 
И 
R imidazol Histidina һе H нм“ 7 
NaN 
R contendo enxofre Cisteína cys С HSCH— 
Metionina met M CH¿SCH,CH,— 
Outros 0- - Prolina pro Po. NH 
| H 
с<9 
| 
0 
Tabela 19.4 Minerais ет materiais estruturais biológicos | 
{ 
Мїпега! Fórmula Organismo Localização ; 
Calcita СаСО; Pássaros £ Cascas de ovo | 
Aragonita СаСО; Moluscos Concha f 
Hidroxiapatita Cas(PO,)¿0H Vertebrados Osso ] 
Mamiferos І 
Dióxido de silício SiO,-nH,O Diatomáceas Parede de célula і 
Moluscos gastrópodes Dentes ; 


Plantas Fcinas 


CNE IR аара таа ce o args 


Н 
і 
É 
El 
% 
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19.2 A bioquímica do cálcio 


Como também ocorre em biomateriais estruturais duros, о Ca” serve a muitas funções 
bioquímicas, como um mensageiro para a ação de hormônio, um gatilho para a contra- 
ção de músculo, no início da coagulação do sangue, e na estabilização de estruturas de 
proteínas. Os resultados de difração de raios X e de RMN ilustram como essas funções 
são controladas pelas mudanças conformacionais induzidas pelo Са” quando ele se li- 
ga à calmodulina, triponina С e proteínas relacionadas: essas proteínas estão envolvi- 
das na ativação de canais de membrana e nos receptores nas superfícies de célula.” 
As muitas funções do íon Са" parecem surgir de sua afinidade pelo ligante duro 
oxigênio em conjunção com a labilidade intermediária de seus complexos, que fica en- 
tre os íons de metal alcalino е os íons de metal а, e os íons menos lábeis de seus con- 
gêneres mais leves no Grupo 2 (Ве? e Mg”). As diferenças entre Са” e Mg” estão se 
esclarecendo e podem ser determinadas por esses fatores. Primeiro, como consegtiên- 
cia de sua seletividade baixa, o Ca” pode ligar-se a ligantes doadores de oxigênio neu- 
tro (carbonilas e alcoóis) em competição com a água. Segundo, o Ca™ assemelha-se ao 
Na” e ao K* favorecendo números de coordenação elevados е uma geometria de coor- 
denação irregular. Com a carga +2, о Са" pode se ligar a ánions que os metais alcali- 
nos náo podem. Terceiro, as velocidades de ligagáo e de dissociagáo de Са: são altas: 
a velocidade de ligação é limitada por difusão e a velocidade de dissociação se corre- 
laciona com a estabilidade. A velocidade de troca de água no Mg” é 10557, aproxima- 
damente três ordens de magnitude mais lenta do que a do Ca”. Essa velocidade de tro- 


Жз 2. 2+. 
ca rápida, correspondendo а um sistema altamente sensível, responde pelo uso de Ca” 


quando são necessárias respostas rápidas, como a abertura e o fechamento de canais de 
membrana, o regulamento do transporte de íon, e a contração de músculo. 

As proteínas que se ligam ao cálcio geralmente são ricas em aspartato e glutama- 
to, e ambos possuem grupos carboxilatos com cadeias laterais e consegiientemente 
atuam como ligantes aniônicos duros. Como ilustração do tipo de estrutura que ocor- 
re, sítio de ligação Ca”* foi caracterizado por difração de raios X e consiste de quatro 
átomos de O de carboxilato em um arranjo tetraédrico distorcido (2). Normalmente, o 
íon Ca” funciona como ponte entre segmentos de proteínas diferentes, ligando-se aos 
grupos laterais aniônicos de diferentes aminoácidos ou até mesmo grupos carbonilas 
(Figura 19.1). A utilização dessa propriedade para o controle de dobra de cadeia está 
ilustrada esquematicamente em (2), que mostra como a cadeia de peptídio se dobra pa- 
ra permitir que quatro grupos CO; se coordenem ао Ca”, O resultado desse movimen- 
to é um deslocamento nas localizações dos grupos laterais em uma região de proteína 
helicoidal em relação aos grupos laterais na segunda região helicoidal. As mudanças 
nas dobras de proteína controlam a estrutura e a função da célula, como a velocidade 
de crescimento da célula e o metabolismo de energia. 


3 


2% 


Й x . 2 А . РА Н 
Os íons dipositivos Ca™ e Mg” influenciam a dobra da proteína e assim alteram a estrutu- 
~ 2 э; 2 , РР 
ra e a função da célula; а labilidade do Са” permite mudança estrutural rápida. 


19.3 Transporte e armazenamento de oxigênio 


O oxigênio é um tema recorrente neste capítulo porque sua função na respiração e na 
produção em fotossíntese fornece exemplos de uma gama de reações redox biologica- 
mente importantes, de transferência de elétrons, de transferência de átomos e de pro- 
cessos fotoquímicos. Para assegurar o fornecimento de O,, desenvolveram-se três ti- 
pos de proteínas que ligam e transportam oxigênio. Normalmente elas são chamadas 
de “transportadores de oxigênio”. Cada uma dessas proteínas faz uso de um átomo ou 
par de átomos metálicos em proteínas que servem a um tipo específico de organismo. 


2 W.J. Chazin, Nature Structural Biology 2, 707 (1995). 
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Figura 19.1 Um íon metálico, como Ca”, 
pode atuar como influência importante na 
conformação adotada por uma cadeia poli- 
peptídica. 
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O transportador de oxigênio mais familiar e distribuído mais amplamente. a he- 
moglobina (Figura 19.2), está presente nas células vermelhas do sangue e é utilizada 
pelos vertebrados para transportar oxigênio dos pulmões ou dos brônquios para os te- 
cidos em que o O, será usado e no processo reduzido ao CO,. Os vertebrados também 
empregam a mioglobina como proteína de armazenamento de oxigênio. Essa molécu- 
la tem um sítio de ligação de O, que se assemelha àqueles na hemoglobina. А mioglo- 
bina fornece oxigênio ao tecido do músculo para ajudar nas atividades. 


Ом. | С. 


Figura 19.2 Quando uma molécula de O, chega no centro heme da hemoglobina, o átomo de 
ferro(Il) move-se para cima à medida que o elétron é transferido; o ferro é oxidado a ferro(Ill) e a 
molécula de dioxigênio torna-se um íon О;. Note que o anel de porfirina se dobra para baixo pa- 
ra a histidina (esquerda), mas torna-se mais plano quando o oxigênio se prende (direita). 


Um segundo tipo de transportador de oxigênio, a hemocianina (Figura 19.3). é еп- 
contrada nos caracóis (moluscos) e caranguejos (artrópodos). O sítio de ligação de O, 
contém dois átomos de Cu” presos diretamente à proteína. A interação com O, leva os 
íons metálicos a se tornarem Cu”* e o oxigênio é reduzido a ОГ. 


NH 


Figura 19.3 Um fragmento do transportador de oxigênio da hemocianina encontrado em molus- 
cos e artrópodos. Quando uma molécula de O, se prende, dois átomos de cobre(l) são oxidados 
a cobre(ll) e o oxigênio é reduzido a Of. 


O terceiro transportador de oxigênio, a hemeritrina (Figura 19.4), é encontrada em 
uma gama limitada de minhocas do mar. O sítio de ligação do oxigênio na hemeritri- 
na consiste em dois fons de Fe”* próximos: eles estão ligados diretamente à proteína, е 
não ao anel macrocíclico. O O, está ligado na forma terminal como hidroperóxido 
(НО) a um dos átomos de ferro. De forma esquisita, alguns dos organismos que usam 
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Figura 19.4 Um fragmento do transportador de oxigênio da hemeritrina encontrado em elgumas 
minhocas do mar. Quando uma molécula de O, se prende, dois átomos de ferro(I!) são oxidados 
a ferro(Ill), e a molécula de oxigênio é ligada na ponta como fon НО;. 


a hemeritrina como transportador de O, empregam a mioglobina (de estrutura total- 
mente diferente) para armazenar О,. 


О О, liga-se a uma porfirina de ferro na hemoglobina e na mioglobina, a um par de áto- 
mos de cobre па hemocianina e a um dos dois átomos de ferro na hemeritrina. 


(a) Hemoglobina e mioglobina 


A proteína helicoidal na hemoglobina (Hb) apresenta uma função reguladora interes- 
sante na função desse transporte de oxigênio. Os espirais nesta proteína atuam como 
molas que podem responder à tensão gerada quando o oxigênio se liga a um sítio de 
ferro-porfirina e a proteína carrega aquela tensão para os outros sítios.” O efeito líqui- 
do dessas interações é aumentar a afinidade de O, do segundo sítio. Esse fenômeno é 
chamado de cooperatividade, e permite que a hemoglobina se ligue ao O, e o libere 
mais efetivamente. Vemos que a fixação de O, é uma combinação de complexação no 
sítio de metal e da.alteração do ambiente da proteína. 

A molécula de O, serve como receptor т poderoso em sua interação com um cen- 
tro de Fe”*, assim não seria uma surpresa que outros ligantes receptores л fossem ca- 
pazes de ligar-se ao ferro na hemoglobina e na mioglobina. Os complexos com NO, 
CO, СМ, RNC, М; e SCN têm sido estudados. Esses ligantes fortemente ligados po- 
dem bloquear completamente a função da hemoglobina com resultados fatais. 

O polipeptídeo na hemoglobina apresenta uma função importante. O “heme” des- 
protegido, o complexo Fe-porfirina sem o acompanhamento do polipeptídeo. é oxida- 
do irreversivelmente a Ее(Ш) pelo O, molecular, dando um produto estável р-О,(3) 
que não pode funcionar como transportador de O,. Essa dimerização oxidativa das por- 
firinas é potencialmente uma falha fatal para sua função biológica. Entretanto, isto não 
acontece na hemoglobina e na mioglobina devido às cadeias de polipeptídeos que ro- 
deiam e protegem o sítio heme. 

A estrutura da desoximioglobina, a forma de mioglobina livre de oxigênio (Mb), 
é mostrada no esboço na Figura 19.5. Note que o sítio ativo da porfirina está entrela- 
çado na cadeia de polipeptídeo. A bolsa de proteína em que o heme é transportado é 
formado de resíduos de aminoácidos com grupos laterais apolares, e é hidrofóbico. Es- 
ses mesmos grupos bloqueiam o acesso de moléculas maiores ao átomo de Fe da vizi- 
nhança е assim previne a formação de espécies Fe—0,—Fe ligadas. Os grupos hidro- 
fóbicos também detêm a solvatação dos íons produzidos na oxidação do complexo de 
heme. O resultado é que o complexo de Fe(II) pode sobreviver o suficiente para ligar 


744%... ИСТО 4%%%%880%%0%86ө%666%266ө0ө000өө00өөыөөегез 44.4..вв!шшш. а железе ө,» ...... 


* JA Cowan, Inorganic biochemistry. Wiley-VCH, New York (1997). 
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Complexo porfirina 
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Figura 19.5 Um resultado da estrutura da 
mioglobina. А estrutura tubular representa a 
cadeia de polipeptídeo e as seções retas in- 
dicam as regiões helicoidais. 
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Figura 19.6 O ambiente de coordenação 
do ferro na mioglobina. 
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e liberar O,. Esse é um exemplo típico do controle delicado dos ambientes de reação 
que a proteína pode exercer. 

А desoxi-Mb é um complexo de Ре(П) pentacoordenado de spin alto com quatro 
das posições de coordenação ocupadas pelos átomos de М do anel de porfirina. А quin- 
ta posição é ocupada por um átomo de N de um ligante imidazol de um resíduo de his- 
tidina que acopla о heme à proteína (Figura 19.6). Tais complexos de Fe(II) de heme 
pentacoordenados sempre são de spin alto. O íon de Ғе(П) йе, de spin alto é maior do 
que o buraco central no anel de porfirina, e assim ele encontra-se cerca de 0,40 À aci- 
ma do plano do anel (4). Os complexos de porfirina de Ее(П) de spin alto, incluindo о 
sítio ativo na hemoglobina e na mioglobina, envolvem a dobra е a torção do macrocí- 
clica de porfirina, enquanto que um íon de Fe(II) de spin baixo é menor e pode se ajus- 
tar confortavelmente dentro do anel. Quando o O, completa o ambiente de hexacoor- 
denação, o complexo passa ao spin baixo (correspondendo à configuração É. de Ее(Ш) 
e o íon Ғе(Ш) encolhe um pouco e se move para dentro do plano (5). Essa mudança es- 
trutural está claramente evidente nas determinações da estrutura do cristal único por 
raios X. 

Аз proteínas helicoidais associadas à hemoglobina е à mioglobina promovem ligação de 

O, cooperativa e impede a formação de oxo-dímeros não-funcionais. 


(b) Modelos de ligação de O, contendo cobalto 

Muitas investigações da interação de O, com os complexos de metálicos ajudaram a 
entender a função dos transportadores de oxigênio. Os resultados contribuíram não so- 
mente para o desvendamento do problema biológico mas também para o entendimen- 
to dos caminhos pelos quais o O, atua como agente oxidante. Entre os metais do blo- 
co d que se ligam ao O, e atuam como sistemas de modelos úteis, provavelmente é o 


cobalto que tem fornecido a melhor descrição geral. 
Igualmente aos complexos de Fe(II), os complexos de Со(П) reagem com O, pe- 


la transferência de elétron: 
[LCo]J” + О, ——>[LCo*0;] 


O produto é formalmente um complexo de Со(Ш) do íon superóxido, О;. Ele reage 
prontamente com um segundo complexo de Co(II) para dar um complexo unido рог 
ponte do íon superóxido, O; : 


[LCo**03] + [LCo]* —> [LCo*—(05)—Co*L] 


A estrutura do [(NH,)¿Co—0O,—Co(NH,),] foi determinada (6), e a distância de liga- 
ção О-О de 1,47 À é satisfatoriamente próxima a de um comprimento de ligação tí- 
pico de peróxido de 1,49 À. 

Os complexos de cobalto (II) como salen, o ligante quelante da base de Schiff em 
(7), e uma base como a piridina reagem com O, em uma reação rápida e irreversível 
que é sugestiva das reacóes de Mb ou Hb: 


N 
D 
=n | = 
Co 
0^ So 


7 [Co(salen)(py)] 


| 
| 
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[Co(salendpy)] + O, == [Со(О,)(ру)(ѕаіеп)] 


Um estudo de raios X do complexo revela um comprimento de O—O de 1.26 À, que 
está entre os valores para O, (1,21 А) e O, (1,34 Á). 
Os espectros de RPE são consistentes com o único elétron desemparelhado inte- 
ragindo com o núcleo de * "Co. Aquele elétron não pode estar em um átomo de Со(П) 
porque um complexo d’ de spin alto possui três elétrons desemparelhados. e estudos 
de complexos com ligantes comparáveis mostram que o campo ligante não é tão forte 
para forçar o complexo a ter a configuração de spin baixo (que teria um elétron desem- 
parelhado). Uma configuração d de spin baixo também não é suportada por uma in- 
terpretação das constantes de acoplamento hiperfina de RPE. Essas observações suge- 
rem que um ligante O; está coordenado a um centro de Со(Ш) 4 de spin baixo. 

Uma proposta alternativa para a ligação de O, ao Co explica o comprimento de 
ligação O—O observado em termos do potencial doador о e do caráter receptor л do 
O,. A sugestão é que O, doa um par de elétrons solitário para formar uma ligação бе 
que os orbitais л* do O, aceitam elétrons dos orbitais œd., ou d,. do Со. Tal retrodoa- 
ção enfraquece e alonga a ligação О--О. O caráter receptor л do ligante trans ao O, 
exerceria uma influência substancial competindo pelos elétrons ou suprindo o siste- 
ma x com eles. 


O cobalto não é encontrado em transportadores naturais de O,, mas complexos de cobal- 
to sintético são modelos úteis para transportadores de oxigênio natural. 


Exemplo 19. 1 Diagnosticando a extensão da transferência de 
elétron ao O, 


A Figura 19.7 mostra que os logaritmos das constantes de equilíbrio para a ligação de 
O, pelos complexos de base de Schiff de cobalto [Co(base de Schiff)(B)], com vários 
ligantes, B, correlacionam-se linearmente com os potenciais-padrão para os pares 
Со(Ш)/ complexo Co(II). O que você pode concluir dessa relação? 


Resposta: Como o log K é proporcional à energia de Gibbs da reação-padrão, e o po- 
tencial-padrão também é proporcional a esse AG”. , a correlacáo é uma relacáo linear 
da energia livre (Seção 14.7). Como as energias de Gibbs de redução e ligação de O, 
aumentam juntas, é razoável sugerir que a transferência de elétron de Co (e redução de 
О.) esteja envolvida na ligação de O,. Entretanto, um aumento de 0,4 У (correspon- 
dendo а 40 kJ mol”) em Е? conduz a um aumento no log K de só 2,1 (corresponden- 
do a 12 kJ mol”). A diferença sugere que a transferência de elétron para O, é incom- 
pleta e que Со(П)—О, e Со(Ш)--О; são extremos idealizados. 


Teste seus conhecimentos 19. 1 Os comprimentos da ligação О-О em 
O, KO, e BaO, são 1,21, 1,34, е 1 ,49 А, respectivamente. Esses valores 
fossem dados de referáncia na relação entre comprimento de ligação e 
estado de oxidação. Para os complexos [Co(CN),(O, ye, [Со(бғасеп)(ру)(О,] 
(onde bzacen é um ligante tetradentado acíclico similar ао salen com dois 
átomos de N e dois átomos doadores O), [(NH,)sCo(O,)(Co(NHj); É e 
[(NH,);Co(O,)Co(NH,),]”*, os comprimentos da ligação O—O são 1,24, 1,26, 
1,47 e 1,30 2 respectivamente. Comente a extensão da transferência de 
elétron do Co para o de O, em cada complexo. 
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(с) Modelo de transportadores de O, contendo ferro 


As primeiras tentativas para sintetizar modelos de ferroporfirina transportando O, fo- 
ram contrariadas pela formação de dímeros de porfirina oxidados, tendo uma ponte 
L-O entre os átomos de ferro. Essa dificuldade conduziu à síntese de porfirinas substi- 
tuídas que seriam resistentes à formação do dímero |t-O e assim exibir coordenação de 


log K 


e Es =, 
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Figura 19.7 Correlação linear de log Ke E 
para uma série de complexos de base de 
Schit. 
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O, reversível. Três abordagens foram bem-sucedidas. Uma é introduzir grupos volu- 
mosos no anel da porfirina, que previne a aproximação próxima necessária para a for- 
mação do dímero u-O (como no próprio sistema biológico). A segunda e o uso de 
temperaturas baixas para reduzir a velocidade da reação de dimerização, e a terceira é 
ancorar o complexo Fe-porfirina a uma superfície (por exemplo, sílica gel) de forma 
que se impede a dimerização. A primeira é a abordagem mais intimamente relaciona- 
da ao comportamento de Mb e Hb. 

O impedimento estérico da formação do dímero é alcançado com as chamadas 
porfirinas picket-fence, nas quais há grupos de substituintes bloqueadores projetan- 
do-se de um lado do anel planar. А coordenação de um ligante volumoso, como um N- 
alquilimidazol, pode ocorrer somente no lado não impedido. O imidazol (Im) é um 
doador б efetivo que favorece a coordenação de um receptor x trans a ele próprio. Ele 
fornece ao complexo uma afinidade para O, similar àquela de Mb, e os substituintes 
bloqueadores criam uma barreira рага O, e previne a formação de [Fe(porph)(Im),]. 
Os piquetes (pickets) também previnem a reação com um segundo centro Fe que daria 
as espécies и-О, inativas. 

Um complexo picket-fence é mostrado em (8). Ele liga O, para dar uma estrutura 
CH; muito similar à (5); o ângulo Fe—O— O é 136º e o comprimento da ligação O—O e 
“1,25 Å. Esse sistema modelo fornece orientação sobre a estrutura dos complexos de 
oxigênio de Mb e Hb. Que o complexo é diamagnético (spin baixo) pode ser conside- 
rado evidência de um complexo de Fe(II) Ф de spin baixo do singlete O,, que signifi- 
caria que a oxidação de Fe e a redução de O, é menos importante do que nos comple- 
xos de Co. Entretanto, devemos ter cautela com essa interpretação porque outras evi- 
dências apontam para uma direção diferente. 

O estiramento О—О encontra-se а 1107 cm”, que é mais próximo ao valor de 
O;de 1145 cm” do que o valor de O, de 1550 em”. Essa diferença sugere a formula- 
ção de O,, que é um íon de spin 7, em combinação com Fe” de spin baixo, que tam- 
bém é um íon de spin +. O caráter de spin baixo observado para o complexo surgiria 
do emparelhamento do spin de Fe(II) е do О.. e nesse caso o complexo seria similar 
aos compostos-modelo de cobalto. Que essa possibilidade é muito real é salientado pe- 
la observação de que o complexo de oxigênio de Cr(IIl)-porfirina Ф foi sintetizado e 
que possui somente dois elétrons desemparelhados. Como Cr(III) Ф possui três elé- 
trons desemparelhados, a única explicação para o spin observado é o emparelhamento 
de spin com um elétron de O,. Essas indicações conflitantes demonstram mais uma 
vez que atribuir cargas precisas ao íon metálico e aos ligantes é uma simplificação exa- 
gerada. Ele é empregado se ajudar na interpretação das reações e das estruturas, mas 
nunca deve ser tomado tão literalmente. 


і 


| 


Mioglobina Os modelos para transportadores naturais de O, contendo ferro inclui as porfirinas picket- 
fence, nas quais o impedimento estérico suprime a formação de oxodímero. 


wT 


с (d) Cooperatividade 
05 A função da hemoglobina é ligar-se ao O, па pressão parcial de oxigênio elevada en- 
! contrada no tecido pulmonar, carregá-lo sem perda através do sangue е depois liberá- 


Hemoglobina 


lo para а mioglobina nos tecidos celulares. A ѕедйёпсіа requer que Mb tenha uma afi- 
nidade de oxigênio maior do que a Hb em pressões parciais baixas, como se observa 


na Figura 19.8. | : 
; a | A forma da curva da Mb na ilustração é reproduzida pelo equilíbrio simples: 


14 
010 20 30 40 50 
MbO, 
Pressão О, (Топ) Мь+О,===МмЬО, кет а) 


| 
| 
| 
| 
| 
| 
| 


Figura 19.8 As curvas de saturação de 

oxigênio para Mb e Hb mostrando a satura- 

ção de O, (о) como função da pressão par- ...... ОРКЕН ТЕКТЕ ТТЫ жы ИТТЕ беде 

cial de oxigênio по pH = 7,2. * Outras estratégias para bloquear uma face do anel da portirina são discutidas por J.P. Сойтап, X. Zhang, 
K. Wong, e J. Brauman, J. Am. Chem. Soc. 116, 6245 (1994). 
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onde p é a pressão parcial de oxigênio. A saturação de oxigênio fracionário, о, é а 
razão da concentração do Mb presente сото MbO, е da concentração total de Mb: 
[MbO, ] 


Q = ———————— (2) 
[Mb]+[MbO,] 


Segue da expressão de equilíbrio que 
pesto. 
1+ Кр 


A curva de Mb na ilustração obedece а essa equação, mas a curva de Hb não. 

A curva de Hb é descrita por uma função mais complexa em que a dependência de 
o. na pressão parcial de oxigênio é mudada para р", com п entre 2 e 3. Um outro aspec- 
to do sítio de ligação é que a ligação de O, pela Hb depende do pH apesar da ausência 
de um grupo ácido no sítio heme, e observa-se que O, é liberado mais prontamente a 
pH mais baixo. Então, O, é liberado mais prontamente nas células em que o metabo- 
lismo está ativo, resultando em uma concentração alta de CO,, que abaixa o pH. Um 
detalhe final para acomodar é que a ligação de fosfatos orgânicos na proteína de Hb 
distante do sítio heme também afeta a ligação de O.. 

A diferença estrutural entre Mb e Hb é que, enquanto o primeiro possui um único 
grupo heme, o último é essencialmente um tetrâmero de Mb, com quatro grupos heme 
(Figura 19.9). A diferença é crucial, porque permite que as quatro unidades heme Hb 
se liguem ao O, cooperativamente: uma vez que O, está ligado à Hb, a afinidade para 
moléculas subsegiientes é maior. А origem dessa cooperatividade foi sugerida por М.Е. 
Perutz, que determinou a estrutura cristalina do Hb, e argumentou que a oxigenação de 
um átomo de Fe na Hb conduz a mudanças estruturais em seus co-participantes? Quan- 
do o átomo de Fe(II) de spin baixo que se encontra 0,4 À acima do plano da porfirina 
coordena О,, ele muda para spin baixo, move-se dentro do plano e puxa o resíduo de 
histidina da proteína longitudinalmente com ele. Como resultado, a forma da proteína 
é ajustada e as características de ligação dos outros sítios são modificadas. A depen- 
dência do pH e do fosfato é atribuída às influências conformacionais derivando de 


pontos moderadamente distantes do átomo de metal. A última mudança salienta ainda 


a sensibilidade das estruturas para influenciar os sítios distantes. 


O fenômeno de cooperatividade promove a transferência de O, da hemoglobina transpor- 
tadora de oxigênio para a mioglobina, que armazena oxigênio. 


Enzimas que participam de catálise ácida 


Vimos na Seção 9.7 que a acidez de Brónsted e Lewis de íons metálicos adequados au- 
menta com o aumento no número de oxidação do metal central. Essa propriedade fun- 
damental é explorada em metaloenzimas, nas quais a metaloenzima pode atuar como 
catalisador ácido pela acidez de Lewis do próprio íon metálico, ou pela acidez de 
Bronsted de um ligante exibindo acidez aumentada como resultado da coordenação ao 
íon metálico. O íon metálico em uma metaloenzima também pode ser capaz de adotar 
funções negadas a ele como parte de um complexo pequeno em solução. Por exemplo, 
o sítio ativo da enzima pode ser protegido do ambiente aquoso de tal forma que a hi- 
dratação é evitada ou a permissividade da solução é modificada. Alguns desses aspec- 
tos já foram vistos na discussão de transporte de oxigênio pela Hb. 


ETTET ...... КЛ ЭАРЕСЕ AS ....х..гм 


М.Е Perutz, G. Fermi, В. Luisi, В. Sanan е Н.С. Liddington resumem а ligação entre estereoquímica e me- 
canismo em Acc. Chem. Res. 20, 309 (1987); ver também М.Е. Perutz, Mechanism of cooperativity and allos- 
teric regulation in proteins. Cambridge University Press (1990) e J.A Cowan, Inorganic biochemistry. Wiley- 
VCH, New York (1997). 


Figura 19.9 Uma estrutura esquemática 
de Hb mostrando uma relação entre as qua- 
tro subunidades que constituem a estrutura 
quaternária da proteína. : 5 
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O íon Zn” é um ácido de Lewis muito comum em sistemas bioquímicos, e é de al- 
gum interesse explorar porque о zinco é empregado, em vez do ме” e de Cu”, que 
também são fons dipositivos pequenos. Uma diferença entre esses íons é que Zn” é um 
receptor mais mole do que М g”, assim Zn” é um ácido de Lewis mais forte para mui- 
tas biomoléculas. O fon Си” também é mole; entretanto, ao contrário do zinco, o co- 
bre tem um estado de oxidação +1 acessível, que permitiria reações redox que compli- 
cam seu comportamento. 

Um ponto adicional é que, em geral, a catálise requer reorganização de átomos. 
Assim, reações rápidas serão mais características de um íon metálico, que, ao afetar es- 
truturalmente os ligantes, podem ligar e liberar ligantes rapidamente. De fato, comple- 
xos de Zn™ são muito mais lábeis do que os complexos correspondentes de Mg” e 
Ni”. Além disso, о rearranjo geométrico (um aspecto do comportamento fluxional) 
normalmente é fácil para complexos de zinco, mas não para os complexos correspon- 
dentes de Mg” e Cu”. O único íon bastante similar ao Zn”* para ser um competidor 
para o uso pelos sistemas biológicos é Cd”, mas o cádmio é um elemento muito mais 
raro do que o zinco, е assim está menos disponível para a incorporação. As caracteris- 
ticas únicas do zinco estão resumidas na Tabela 19.5. 


Tabela 19.5 Características especiais do zinco 


Mais disponível do que Ni, Cd, Fe, Cu 

Mais fortemente complexado do que Mn(Il), Fe(Il) 

Troca de ligante mais rápida do que Ni(ll), Mg(Il) 

NOX estável comparado com Cu(I!), Ғе(П), Mn(Il) 

Geometria de coordenação mais flexível do que Ni(II), Mg(Il) 

Ácido de Lewis bom; entre os íons М“, somente о Cu(1l) é mais forte 


ОО Co ЛГӨ: ты 


Adaptado de J.J.R. Fraústo da Silva е R.J.P. Williams, The biological chemistry of the elements, р. 300. Oxtord 
University Press (1991). 


19.4 Anidrase carbônica 
Voltamos agora para a enzima anidrase carbônica contendo Zn”*, porque está bem ca- 


racterizada е é representativa de uma família de hidrolases importantes (ver Tabela. 


19.2). А anidrase carbônica serve a função única e importante de catalisar о equilíbrio 
de hidratação-desidratação do CO: 


CO,(ag) + Н,О(1) == H,C0,(aq) 


Para muitos mecanismos de enzimas, a identificacáo do caminho correto é enganosa e 
depende de investigação inteligente. Para estar seguro, mais do que uma possibilidade 
deve ser avaliada. Essa enzima contendo 2іпсо(П) existe como isozimas, ou formas 
geneticamente distintas, designadas pelos numerais romanos I — УП. A anidrase car- 
bónica é uma de uma série de enzimas hidrolíticas; outras duas sáo carboxipeptidase, 
que promove a remoção de aminoácidos de proteínas, e fosfatase alcalina, um catali- 
sador de hidrólise de éster de fosfato. 

Uma variedade de ferramentas foi trazida para conduzir a caracterização da ani- 
drase carbônica. As estruturas cristalinas de várias isozimas diferentes de anidrase car- 
bônica foram determinadas na presença de um inibidor cinético. Eles exibem o am- 
biente comum tetracoordenado do Zn”*, em que três dos ligantes são os nitrogênios de 
imidazol de três histidinas, e o quarto é uma molécula de água ou um íon hidroxila. 


$ DM. Christianson е С.А Fierke, Carbonic anhydrase evolution of the zinc binding site by nature and de- 
sign. Acc. Chem. Res. 29, 331 (1996). 
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As velocidades das reações diretas e inversas no equilíbrio de hidratação de CO, 
aumentam à medida que o pH é aumentado. Essa observação levou à proposta de que о 
ligante H,O está rapidamente se interconvertendo a um ligante ОН coordenado ао zin- 
со. que serve como nucleófilo para CO,. Esse ciclo mecanístico é mostrado como o Ci- 
clo 19.1: ele envolve ataque no átomo de carbono do CO, pelo ligante OH” equilibran- 
do rapidamente no Zn”* seguido pela formação de um íon de Zn” pentacoordenado 
transiente, no qual o oxigênio do carbonato do HCO; coordena-se ao íon Zn”*, Após o 
rearranjo, o ligante HCO; é deslocado pela água. А desprotonação de H,O coordenada 
ao Zn” regenera o ligante OH”, que pode atacar outra molécula de CO,, com a repeti- 
ção do ciclo catalítico. Esse mecanismo proposto tem suporte em parte na estrutura de 
raios X da anidrase carbônica, que indica a presença de um bolso hidrofóbico (que se- 
ria um sítio hospedeiro para a molécula de CO, apolar) adjacente à associação de CO, 
do sítio. Além disso, o espectro de IV, adquirido na associação inicial de CO, com uma 
forma inibida da enzima, indica que o CO, reside em uma região hidrofóbica. 


А hidratação/desidratação de CO, rápida pela anidrase carbónica parece ocorrer em um 
sítio hidrofóbico próximo ao Zn”. 


his 


со, 


Para tampão 
Нн 


Сісіо 19,1 


19.5 Carboxipeptidases 
As carboxipeptidases constituem outro sistema de enzimas contendo zinco. Sua fun- 
ção é a hidrólise catalítica das ligações de peptídeo em proteínas.” 


? S.J. Lippand e J.M. Berg, Principles of bioinorganic chemistry. University Science Books, Mill Valey (1994). 
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H O H H H 
_ | | | но. | a | 
0,6 —C—NH—C—C—NH —*5 70,6 —C—NH; + 0,0 — С — МН 
| | | | 
R R R R 


Um exemplo bem estudado é a carboxipeptidase A bovina, que é composta por uma 
cadeia de peptídeo única ligada a um Zn”. A estrutura cristalina de raios X indica o 
ambiente de coordenação do íon Zn” (Figura 19.10). Da mesma forma que para a ani- 
drase carbónica caracterizada de forma mais completa, a coordenação da água ao Zn” 
pode aumentar a velocidade do equilíbrio entre H,O e o nucleófilo ОН. Alternativa- 
mente, Zn”* pode servir como catalisador ácido de Lewis pela coordenação ao grupo 
carbonila do peptídeo e assim reduzir a densidade de elétron em seu átomo de C (9) e 
promover a hidrólise. 

Dados estruturais indicam um movimento considerável do resíduo de tirosina 248 
para o sítio ativo durante a ligação do substrato, sugerindo que essa tirosina provavel- 
mente está envolvida no mecanismo. Estudos de raios X de um substrato-modelo con- 
duziram ao desenvolvimento de um mecanismo hidroxo alternativo em que o grupo 
carbonila a ser atacada está ligada ao hidrogênio do resíduo de arginina 127; о H,O 
permanece na esfera de coordenação do fon Zn”* e ataca o substrato pelo mecanismo 
de hidrólise.” O intermediário primário na reação é uma estrutura de dio] mostrada na 
Figura 19.11. Essa proposta é consistente com a cinética da reação. O mecanismo im- 
plica a existência de pentacoordenação do transiente no íon de Zn”. 


Os mecanismos de ácido de Lewis e hidroxo são plausíveis раға a quebra hidrolítica de 
proteínas catalisadas pela carboxipeptidase. 


Pouso 


e ei 
TS his 196 


arg 145 


Figura 19.10 Estrutura de raios X de gliciltirosina ligada a um sítio ativo em carboxipeptidase A. 
(De D.M. Blow e T.A. Steitz, Ann. Ver. Biochem. 39, 79 (1970).) 


ТЫ ЛЫ .......-». %%%%44%4%%%%еееееелеееееееегегге %%%%%%.42шө езе ееегееекееегеее те» .. . 


% М.М. Lipscomb е М. Sträter, Chem. Rev. 96, 2375 (1996). 
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OH RNH g 
| \/ 
С ы 
glu 270 0--но O arg*127 
> ER 
(a) ж | a 
Өй RCH; р, 
| 19) 
С C 
glu 270 О -- HO. То -- arg*127 
(o) Ba 


ты 


Figura 19.11 (а) O produto primário фо! da reação de um substrato catalisado pela carboxipep- 
tidase de acordo com o mecanismo hidroxo. O átomo de O salientado marca o grupo hidroxo do 
ataque pelo íon Zn”. (b) Um análogo da reação que foi estudado por difração de raios X. 


sessseeeoooesezossesooo „азо жже» tesesessesesos ‚Өл secar e cone nro rsss ra nus %%%%%..»%..өшшөгге .. 


Ехетріо 19.2 Propondo uma função para Са” 


Temos salientado a função de Zn” no sítio ativo de enzimas. Outro íon dipositivo uti- 
lizado pelas enzimas é Са”, Levando em consideração fatores como a labilidade e a 
acidez de Lewis, proponha as vantagens potenciais como cinética ou seletividade de li- 
gante que Ca”* pode apresentar no sítio ativo de algumas enzimas. 


Resposta: Um íon Ca” é mais duro e assim é mais seletivo para se ligar aos doadores 
duros como oxigênio em vez do nitrogênio e do enxofre mais moles. Por causa de sua 
relação carga/raio mais alta, o Са” tem uma afinidade mais alta para ligantes mais du- 
ros do que os íons de metal alcalino, que também são receptores duros, assim о Са” 


deveria ser vantajoso especialmente quando velocidades de reação alta são necessárias 


junto com a afinidade relativamente alta para os ligantes de oxigênio. Essas proprieda- 
е ER . 2. . д 
des explicam a fregiiência da Natureza de usar Ca” para ativar а ação de nervos, fre- 
р 
quentemente em acordo com íons de metal alcalino. 


nero rena еж ren esa os asas aa cada CANDIDO CALC OU OR DONO LLC CCO CL 00 Л 


Teste seus conhecimentos 19.2 Ргоропһа condições sob as quais a 
Natureza pode selecionar Cu” para o sítio ativo em uma enzima. 


Catálise redox 


Como a fotossíntese e a respiração, os dois processos primários de conversão de ener- 
gia, envolvem reações redox, é claro que uma função metabólica importante deve ser 
apresentada pelas enzimas que catalisam a oxidação e a redução. Como vimos nos Ca- 
pítulos 6 e 14, essas reações podem ocorrer pela transferência de elétrons, transferên- 
cia de átomos e transferência de grupos. As metaloenzimas podem funcionar em todas 
essas três formas. Aqui nos concentraremos no ferro, o elemento metálico que é co- 
mum para todas as formas de vida. 

A redução e a oxidação em uma célula viva não ocorre em uma única etapa, mas 
normalmente envolve uma série de etapas que atuam como uma série de comportas em 
um canal, permitindo que a oxidação ocorra em estágios. Mais uma vez, o controle é 
de importância suprema, е a oxidação não controlada pelo oxigênio é a combustão. 
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Figura 19.12 Potenciais de redução de alguns mediadores de transferência de elétron em cé- 
lulas biológicas em pH =7. 


A Figura 19.12 ilustra a gama de potenciais-padrão de alguns dos compostos que 
estão envolvidos na oxidação em mitocôndria (as organelas nas quais a utilização de 
oxigênio é realizada). Eles incluem os citocromos que contêm heme e as flavoproteí- 
nas, que também participam nas reações que inserem oxigênio nas moléculas orgâni- 
cas. O dinucleotídeo adenina nicotina, NAD (10), é uma substância amplamente dis- 
tribuída que participa nas reduções fornecendo o equivalente em transferência do íon 
НГ. Os membros redutores mais fortes da cadeia na ilustração são as ferredoxinas, um 
grupo muito interessante de proteínas de ferro-enxofre. | 


1 NH, 
Or ш. 0 i 0 i 0 өт 
% 0 Я l Ox N м 

0 0 
HO OH - HO OH 
10 NAD 


19.6 Proteínas ferro-enxofre e ferro não-heme 


O ambiente de porfirina de ferro que ocorre em Hb e Mb também é importante nas en- 
zimas redox. Entáo, uma classe grande de proteínas do tipo heme bioquimicamente 
importante possui Fe coordenado a um ligante porftrínico. Todas as outras proteínas de 
ferro sáo definidas como náo-heme; aquelas contendo ferro em um ambiente tetrago- 
nal de quatro átomos de S particularmente são importantes. Os agregados ferro-enxo- 
fre náo foram familiares aos químicos inorgánicos anterior ao reconhecimento de sua 
importância bioquímica. Eles exibem potenciais de redução de 0,0 a 0,5 V e estão en- 
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volvidos na redução de NAD а NADH, e N, a МН, eles podem gerar H, de soluções 
ácidas. 5 2” 
Um ou mais átomos de Fe podem participar no sítio ativo em proteínas ferro-en- | 
xofre. Como exemplo pode-se citar o átomo de Fe isolado em um ambiente tetraédri- Fe 
со de RS na cisteína (11), dois agregados de Fe formado com átomos unidos por pon- 3 A No 
tes de S” (12), que são chamados “ferredoxinas de dois ferro”, e a ferredoxina 4Ғе,45 / S 
mostrada na estrutura do modelo (13). / "Жы | 
O fato de que o agregado de Fe—S sempre é mantido em uma dobra da proteína 
permite o controle ao acesso dos substratos. Os agregados de Ғе--5 mostram pouca 11 
mudança no comprimento de ligação no ganho de um elétron apesar da conversão de 
Ег(Ш) de spin alto para Fe(II) de spin alto. Como resultado, há pouca barreira para а s — 
transferência do elétron surgindo da reorganização. e a função comum dessas proteí- 5 
nas é a transferência de um elétron. Vários grupos paralelos podem tornar a proteína ! Fe 
total solúvel em água ou solúvel em lipídio para se adaptar ao citoplasma (o interior da Fa | 
célula) ou à membrana, respectivamente. 5 
А síntese de modelos para esses agregados de Fe—S que ocorrem naturalmente e y S 
sua caracterização estrutural é uma área ativa da química inorgânica.” Por exemplo, % 
descobriu-se que a reação de FeCl,, МаОСН,, NaHS e benziltiol em metanol gera 
[Ее.5 (SCH,Ph),]” (13). A suscetibilidade magnética, o espectro eletrónico, as pro- 12 
priedades redox e o espectro de Mússbauer de “Ғе são análogos aos das ferredoxinas. 
As regras do número de oxidação sugerem dois átomos de Ее(П) e dois átomos de 
Ег(Ш). mas todos os métodos espectroscópicos, incluindo a espectroscopia fotoeletrô- 
nica de raios X, sugerem que todos os quatro átomos de Fe são equivalentes. Conse- 
quentemente, é mais apropriada uma descrição de elétron e as reações de transferência 
de elétrons envolvem orbitais que estão deslocalizados sobre o agregado com ambos 
os átomos de S e de Fe compartilhando a mudança do estado de oxidação. 


Agregados ferro-enxofre como Fe,S, fornecem sítios redox catalíticos em enzimas de plan- 
tas e animais; foram preparados modelos sintéticos, e suas estruturas sugerem deslocali- 
zação de carga. 


‚клн сезаз тате жаке жатт 56 Porro rr rro rar rra Ras e O rr rro renan nar o acre narra nas 


Exemplo 19. 3 Escrevendo as reações redox que envolvem os ligantes 
de tiolato usados na síntese de agregados metálicos 


Um dos problemas que incomodou os químicos sintéticos em suas tentativas para pre- 
parar compostos-modelo de metal complexado a cisteína em metaloproteínas foi a oxi- 
dação fácil dos ânions de tiolato (RS) para RS—SR. Complexos simples com ligações 
Cu”— SR e Fe” — SR que podem servir como modelos para о citocromo P450 е pa- 
ra as feredoxinas (e, além disso, proteínas azuis de cobre) são lábeis por causa dessa 
reação. Escreva as equações balanceadas para a decomposição de (СаФІ, (SR) е 
[Fe TL (5801. 


А А А | Ш 
| Resposta: Se os ligantes tiolatos forem oxidados a dissulfetos, o Cu? ou o Fe deve 
| ser reduzido рага Cu” ou Fe”, respectivamente. As equações balanceadas, ignorando 
| as cargas possíveis nos complexos, são 


13 [Fe¿S¿(SCH¿Ph)¿]*" 


а) 


2 [CuPL(SR)] ——ә2 [Cu®L,] + RSSR 
2 [Fe L (SR)] —2 [Ее] + RSSR 


Teste seus conhecimentos 19.3 Tentativas anteriores de preparar 
compostos modelos das ferredoxinas de 2Ғе,25 com ligantes tiolatos 
simples não conduziram aos agregados [Fe,S(RS),]” mas de 
[Fe,S(SR),]”. Considerando o estado de oxidação médio de Fe nesses 
agregados, sugira uma razão para a dificuldade de sua preparação. 


L. Cai e R.H. Нот, J. Am. Chem. Soc. 118, 7177 (1994). 
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19.7 Citocromos da cadeia de transporte de elétron 


O oxigênio é um agente oxidante poderoso e potencialmente perigoso. Se a célula for 
usá-lo no metabolismo, deve ser mantida uma distância segura entre os sítios de oxi- 
dação pelo O, e a variedade de reações metabólicas. Esse isolamento é acompanhado 
pela série de proteínas de potencial-padrão decrescente, que passa elétrons para о oxi- 
gênio na mitocôndria da célula. Uma versão esquemática da cadeia de transporte de 
elétron mitocondrial é mostrada na Figura 19.13.” Os participantes mais proeminen- 
tes são 05 citocromos, um grupo de proteínas heme com Fe em um ambiente do tipo 
porfirina. 

Há grandes energias de Gibbs na reação em dois estágios na Figura 19.13, um na 
reação entre o par de citocromos simbolizado por cit b e cit c, e o segundo em que o ci- 
tocromo a reage com о oxigênio (no cit aa, е O,). А energia liberada nesses estágios 
pode ser armazenada para o uso em outro lugar na célula acoplando a reação à forma- 
ção de ATP a partir de ADP e HPO;. A cadeia pode parecer complexa e desnecessá- 
ria, mas ela divide a reação de O, com NADH em etapas cautelosas e discretas. Essa 
segiiência permite ao acoplamento a síntese de várias moléculas de ATP, bem como or- 
ganizar о processo espacialmente de um lado da membrana (onde os citocromos estão 
localizados) para o outro. 


Os citocromos da cadeia de transporte de elétrons são proteinas do tipo heme que reduzem 
a etapa experimentada pelo O,. 


ADP ADP ADP 

NAD? FADH,  Quinona 2Fe(l) | 2Ғе(І) 2Fe(l) 2Fe(lll) H,O 
w Cit b Cit с, Cite Cit aa; 

; 1 
NADH PAD Ншоріюла ғар) 2780) 2Fe(I) тү ¿0% 
NP ATP я дА 
028 022-008 005 920 4025 +048 TORI 

E{pH=7)V 


Figura 19.13 А sequência de reações na cadeia de transporte de elétron na mitocôndria de cé- 
lulas em que o oxigênio é utilizado. 


(a) Caráter de esfera externa 


Os citocromos funcionam alternando ferro entre Ғе(П) e Ее(Ш) no sítio ativo, e con- 
seqiientemente são agentes de transferência de um elétron. Os átomos de Fe estão nos 
ambientes de coordenação do anel de porfirina enterrado no meio da proteína. Usando 
a modelagem molecular é possível gerar modelos plausíveis do complexo que é forma- 
do quando duas dessas proteínas se encontram para trocar um elétron. Como os áto- 
mos de Fe dos dois complexos que estão se encontrando sempre permanecem afasta- 
dos, a reação não pode ser um caso de transferência de elétron de esfera interna. А rea- 
ção deve ocorrer pela transferência de elétron de esfera externa de longa distância. ** 


24....-.шааг %%%%9499%00644..66Ы..Ы.0ЦЫшыШ 02 0 өс өс өсе өй ее%а%04е9009000060400066060Ы0.Ы0Ы6Ы066Ы0Ы66 LO CANAS НСС 


* G.R. Moore e G.W. Pettigrew, Cytochrome с: structural and physicochemical aspects. Springer, Berlin 
(1990). 

* Uma questão interessante é se o caminho envolve direções específicas da cadeia de peptídeo ou pelo es- 
paço. T.P. Karpishin, M.W. Grinstaf, 5. Jomar-Panicucci, G. McLendon, e Н.В. Gray, Structure 2, 415 (1994). 
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A Tabela 19.6 mostra algumas constantes de velocidade, potenciais-padráo e dis- 
tâncias de aproximação da extremidade do anel porfirínico contendo o átomo de Fe e 
seu co-participante de transferência de elétron. É instrutivo comparar esses parâmetros 
de proteína-proteína com parâmetros similares para reações de uma proteína com 
complexos de metal simples, e algumas do último também estão incluídas na tabela. 
De interesse particular é a variação da velocidade de reação com a distância e energia. 


A oxidação e a redução de ferro em citocromos parece ser controlada pela transferência de 
elétron de esfera externa. 


Tabela 19.6 Algumas velocidades de reações de transferência de elétron entre as 
proteínas redox + 


Par ГАГА RI Å; kis” 
Fe'citb;/Fe"cito 0,2 8 1,5 х 10° 
Znapocitc'/Fe 5; 0,8 8 3x 10º 
Haportc"/Fe" 0,4 8 1х 10% 
Zncytb¿Fe" cite 1,1 8 1х10% 
RuHis33/cite 0,15 1 40 
RuHis/azurin қ 0,2 10 2,5 
RuHis/Mb 0,05 13 0,02 
Fe'ccp/Fe"citc 0,4 16 0,025 


Ее''сср/ропїсїс 1,0 16 180 


+A maioria das abreviações são designações de proteínas. Elas estão elaboradas em textos bioquímicos. 
Para nossos propósitos não necessitamos conhecer os detalhes. Tudo o que as abreviações diferentes 
podem significar aqui é que todos os membros diferentes da família de proteínas de transferência de elétrons 
estão associadas com valores diferentes de Е? e RuHis refere-se ao grupo (NH,),Ru preso à histidina 
(número indicado se necessário) na enzima. As distâncias podem ser variadas mudando-se a unidade de 
histidina para о qual o Ru está ligado. A notação * indica uma reação usando um estado foto-excitado para 
tornar a reação mais exoérgica. 

+ Distância entra doador de elétron e centros receptores de metal. 


(b) Dependência da distância e tunelamento 


A dependência da constante de velocidade com a distância normalmente é interpreta- 
da em termos do tunelamento mecânico-quântico, no qual uma partícula pode escapar 


através de uma barreira apesar de ter energia insuficiente para sobrepujá-la. Nos mo- | 


délos simples de tunelamento, a probabilidade de encontrar a partícula fora da barrei- 
ra decresce exponencialmente com a largura da barreira. Os dados na Tabela 19.6 con- 
firmam que a distância entre os centros de metal possui c o efeito esperado se as compa- 
rações se limitam às estruturas similares. 


As velocidades de transferência de elétrons entre sítios redox decresce aproximadamente 
exponencialmente com a distância. 


(c) A dependência da energia e a teoria de Marcus 


A variação da velocidade da reação com a energia pode ser considerada do ponto de 
vista da teoria de Marcus (Seção 14.13). Também pode ser usada para explorar se as 
teorias desenvolvidas para explicar a transferência de elétron de esfera externa entre 
moléculas pequenas também funciona para moléculas grandes que fazem contato so- 
mente em distâncias grandes. 
Vimos na Seção 14.13 que a teoria de Marcus permite-nos expressar a constante 
de velocidade k de qualquer transferência de elétron de esfera externa como 
Б д ) 
К =k,k,Kf. com f= 1. Essa expressão pode ser escrita 
A GS 
(4) 


In k =1п (kk, SE 28 
2RT 


701 


4 


| ш Química INORGÂNICA 
ELP) 


— 


O produto 5,4, das constantes de velocidade de autotroca reflete a barreira intrínseca 
para a transferência de elétrons dos dois complexos. A constante de equilíbrio K é uma 
medida da energia de Gibbs da reação global. Infelizmente, a barreira intrínseca não é 
facilmente estimada para muitas proteínas porque não é fácil estudar a autotroca entre 
dois estados de oxidação de uma proteína. 

A melhor abordagem parece ser considerar a reação de esfera externa de uma pro- 
teína e uma molécula pequena. Em tais casos, a energia de Gibbs da reação e a veloci- 
dade de autotroca do par de moléculas pequenas podem ser conhecidas. A dificuldade 
está em encontrar a constante de velocidade de autotroca para o par de proteína. Se su- 
pormos que a teoria de Marcus realmente se aplica à reação, podemos calcular uma 
constante de velocidade de autotroca para o par de proteína usando os valores conhe- 
cidos de k e k,. Então podemos usar o valor de k, assim obtido para discutir outras rea- 
ções da proteína. Em geral, essa abordagem é bastante bem-sucedida e suporta a visão 
que a relação de Marcus é válida. 

A variação de k com a energia de Gibbs da reação global (e, da mesma forma, 
com os potenciais-padrão das proteínas através de ЛС? = -vFEÎ com у = 1) também 
é como previsto pela teoria de Marcus para proteínas com estruturas similares. Entre- 
tanto, a estrutura também apresenta uma função na determinação de k, e tipos diferen- 
tes de estruturas de proteínas possuem constantes de velocidade que podem diferir por 
ordens de magnitude. Por exemplo, os três primeiros registros na Tabela 19.6 formam 
uma série com a dependência em Е prevista pela equação de Marcus. Similarmente, 
os dois últimos registros também podem representar um par estruturalmente similar. A 
função da estrutura da enzima na determinação da barreira intrínseca é claramente in- 
dicada pela comparação da quarta entrada em relação às três primeiras. O potencial é 
mais favorável do que qualquer dos três primeiros ainda que a constante de-velocida- 
de seja menor." A conclusão geral parece ser que os citocromos e várias outras proteí- 
nas redox são reagentes de transferência de um elétron de esfera externa. 


Para sítios redox com estrutura similar, as velocidades redox decrescem com o decréscimo 
da energia de Gibbs da reação padrão. 


КЕС ы л еее ееееесееиесееееегевевееввееевеееве 


` Exemplo 19.4 Testando a teoria de Marcus | 


13р Teste a afirmação de que os três primeiros pontos na Tabela 19.6 mostram a dependên- 
cia na energia de Gibbs esperada pela teoria de Marcus. 
Resposta: Para testar a teoria, representamos graficamente o logaritmo das constantes de 
т2- velocidade em função da energia de Gibbs da reação global para а transferência do elé- 
tron. Como Е é proporcional à energia de Gibbs da reação-padrão, usamos os poten- 
ciais-padrão. Os logaritmos das três primeiras constantes de velocidade são 7,31, 12,61 
11- e 9,21. Os potenciais correspondentes são 0,2, 0,8 е 0,4 V, respectivamente. A linha reta 
na Figura 19.14 confirma a relação aproximadamente linear prevista pela teoria. 
É 10 02 04/06 08 10 Teste seus conhecimentos 19.4 Compare o primeiro e o sexto, o terceiro 
ESIV e o oitavo, e о quarto e o nono registros na Tabela 19.6. Os valores de Е 
sáo aproximadamente os mesmos, mas as velocidades e as distáncias 
9 diferem. Compare a mudança na distância com a mudança em In k. Esses 
resultados confirmam uma dependência exponencial da distância das 
barreiras intrínsecas para a transferência de elétron ou deve ser invocado a 
8 outro fator? 
7 ....вшшеө етте езе 844... өзеезее. 4%44.4....... қ СЕ renan assa re ra serra sa asas ans! 444444... venoso 


12 Os fatores que controlam a transferência de elétron de longo alcance são analizados por J.M. Nocek, J.S. 
Figura 19.14 Um gráfico dos dados по Zhou, S. de Forest, S. Priyadarshy, D.N. Beratan, J.N. Onuchic e B.M. Hoffman, Chem. Ver. 96, 2549 (1996). і 
Ехетріо 19.4. Duas excelentes pesquisas de transferência de longo alcance em enzimas são dadas рог G. McLendon, Acc. 
Chem. Res. 21, 160 (1988) e B.E. Bowler, A.L. Raphael е Н.В. Gray, Prog. Inorg. Chem. 38, 259 (1990). 
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19.8 Enzimas do citocromo Р-450 


O “citocromo P-450” é a designação de uma família de enzimas com sítios ativos de 
portirina de ferro que catalisam a adição de oxigênio para um substrato de hidrocarbo- 
neto. A designação “P-450” é atribuída a partir da posição característica da banda de 
absorção na região do azul-ultravioleta próximo à porfirina; a banda é chamada de 
“banda Soret”; ela é deslocada para o vermelho em 450 nm em complexos de carboni- 
la dessas moléculas. O representante mais importante dessa classe de reações é a rea- 
ção de inserção: 


R—H + +0, —5R—O—H 


A inserção de O em uma ligação R—H— que é exatamente o tipo de reação redox pro- 
vável de ocorrer por um mecanismo de transferência de átomo — é uma parte da defe- 
sa do corpo contra os compostos hidrofóbicos como drogas, precursores esteróides e 
pesticidas. А hidroxilação de RH para КОН tornam-os compostos mais solúveis em 
água e assim ajuda sua eliminação. 

O ciclo catalítico proposto para P-450 é mostrado no Ciclo 19.2. A segiiência ini- 
cia em (a) com a enzima em um estado de descanso com ferro presente como Fe(II). 
O substrato de hidrocarboneto então liga (b), seguido pela transferência de um elétron 
para a porfirina de ferro (с). Esse complexo de Ре(П) com o substrato ligado procede 
para ligar O, com a produção de (e). (Nesse ponto no ciclo, uma reação que compete 
com CO para originar (d) conduz a uma espécie que é facilmente identificada e é res- 
ponsável pela absorção em 450 nm que confere à enzima seu nome.) Uma reação im- 
portante é a redução do anel de porfirina do complexo de oxigênio (e) por um segun- 
do elétron, que produz o ánion radical do anel. A reação com dos dois fons Н” conduz 
à formação do oxo-complexo de Fe(IV) (f) que ataca o substrato de hidrocarboneto pa- 
ra inserir oxigênio. A perda de ROH e a ligação de uma molécula de H,O na posição 
de coordenação vazia traz o ciclo de volta para o estado de descanso. O importante pa- 
ra o ciclo é a formação do oxo-complexo de Fe(IV) (f). 


ROH OH, 


Ciclo 19,2 cys 


Э G.R. Moore е G.W. Pettigrew, Cytochrome c: structural and physicochemical aspects. Springer, Berlin 
(1990); D. Ostovic e T.C. Bruce, Mechanism of alkene epoxidation by iron, chromium, and manganese higher 
valent oxo-metalloporphyrins. Acc. Chem. Res. 25, 314 (1992). 
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, Figura 19.15 Um esquema de orbital mo- 
lecular do fragmento linear S—Fe—-O no ci- 
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(a) Estrutura do sítio ativo 
A segiiência de aminoácido da proteína cria uma estrutura dobrada ao redor do sítio 
heme e seu átomo de Fe, formando um ambiente blindado da solugáo e com uma per- 
missividade baixa. Um substrato de hidrocarboneto está ligado nas proximidades, e a 
ligação C—H sob ataque pode estar a menos 5 Á do sítio do ferro. O ligante no átomo 
de Fe em trans ao sítio de ligagáo do oxigénio é uma cadeia lateral de tiolato de um re- 
síduo de cisteína (14). Quando o O, se coordena, a ponta externa da molécula de O, se 
projeta para dentro da solugáo, mas o substrato é ligado á enzima dentro da bolsa hi- 
drofóbica. f 
O átomo de ferro no sítio ativo de P-450 está blindado pelos substituintes de hidrocarbo- 
neto, mas o O, projeta-se para dentro da fase aquosa. 


(b) Mecanismo de oxigenação 

O mecanismo preciso da oxigenação pelo P-450 permanece um assunto intenso de 
pesquisa. Pensa-se que há duas possibilidades, uma envolvendo a geração de espécies 
de radical de oxigênio que podem atacar a ligação C—H, e a outra, a transferência de 
um átomo de O à ligação C—H. Não há bons precedentes inorgânicos para a oxidação 
de um composto orgánico pelo Fe(IV)O e o debate atual sobre o mecanismo da reação 
do P-450 quase certamente aumenta a gama de mecanismos de oxidação possíveis co- 
nhecidos dos químicos inorgânicos.” Um mecanismo radicalar vincula algumas carac- 
terísticas não-convencionais. As oxidações de radical normalmente são relativamente 
não-seletivas e não-estereoespecíficas; as oxidações de P-450 são muito seletivas e 
preservam a atividade óptica dos substratos quirais. 

А proposta de que a oxigenação é acompanhada pelo ataque de um centro de 
oxigênio positivo na ligação C—H é exatamente um exemplo de um mecanismo re- 
cente proposto para explicar uma reação da enzima. Ela é suportada pela evidência 
de retenção de configuração estereoquímica e a redução da reatividade para casos 
em que o substrato possui substituintes que bloqueiam a aproximação do átomo de 
O à ligação C—H. A transferência do que efetivamente seria uma unidade neutra de 
O levaria à porfirina de ferro reduzida de Fe(IV) a Fe(III), enquanto o substrato or- 
gânico é oxidado. | А 

A função de um átomo de S nesse caminho pode ser expressa em termos de orbi- 
tais moleculares considerando-se orbitais atômicos do fragmento S—Fe— O. Se limi- 
tarmos nossa atenção para о 3p, do enxofre, o ferro 3d.2, 3d,, e 3d,., e orbitais 2р do 
oxigênio, então obtemos o esquema de orbital mostrado na Figura 19.15. Os 13 elé- 
trons disponíveis no fragmento ocupam os níveis ligantes, os níveis fracamente antili- 
gantes, e o último elétron ocupa o orbital 3с fortemente antiligante. O número de oxi- 
dação formal elevado do ferro no complexo será racionalizado em termos de sua esta- 
bilização pela considerável doação de carga pelo átomo de S prontamente polarizado 
nos orbitais 20 e 27 do fragmento. А função especial do átomo de S trans é controlar 
a carga no átomo de Fe de tal forma que um átomo de O possa ser transferido. 


O átomo de enxofre coordenado em P-450 parece controlar a carga sobre o ferro, promo- 
vendo a transferência do átomo de O. 


Л ТТЫ СТЕ sosesesesessossocoos 4......-. %6%999840006600ө60600ЫЫ6ЦЫЫЫ0Ы66ЫЫ6 ши е ге ... 


"А.Е. Martell e D.T. Sawyer (ed.), Oxygen complexes and oxygen activation by transition metals. Plenum, 
New York (1988). 
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Exemplo 19.5 Analisando a configuração eletrônica de uma 
metaloenzima 


O centro oxidante Fe=0 em P-450 é caracterizado como complexo de Fe(IV) com a 
portirina também oxidada por um elétron. Tal descrição recebe forte suporte do espec- 
tro Mössbauer de “Fe das espécies.” O complexo possui uma suscetibilidade magné- 
tica que indica a presença de três elétrons desemparelhados. Para quais orbitais eles 
são designados? 


Resposta: O estado de oxidação do Fe(IV) corresponde a uma configuração 4%, Assu- 
mindo-se que ela seja aproximadamente octaédrica em um ambiente de campo forte, 
teríamos б, com dois elétrons desemparelhados (15). O fon metálico está em ит esta- 
do triplete (5 = 1). A oxidação do anel porfiríco remove um elétron do HOMO л dei- 
xando o terceiro elétron desemparelhado. Essa configuração pode ser considerada um 
estado dublete do ligante livre oxidado. 


Teste seus conhecimentos 19.5 No estado de descanso do P- 450, о 
complexo é tratado como Ғе ІІ) penta-coordenado complexado a quatro 
átomos de М da porfirina e um átomo de 5 da cisteína, com simetria C,, 
global. Atribua os elétrons aos orbitais d do ferro. 


19.9 Coenzima В,, 


O cobalto é o 30º elemento mais abundante da crosta da Terra, na frente do lítio, do 
bromo e do iodo e todos participam em uma variedade de ambientes bioquímicos; en- 
tretanto, o único sistema biológico que contém cobalto conhecido é a coenzima B,,, 
que contém um cobalto ligado a cinco átomos de nitrogênio e um átomo de carbono de 
um ligante adenosina (16). A ligação carbono-cobalto nessa molécula qualifica a coen- 
zima B,, como o primeiro exemplo de um composto organometálico biológico. Uma 


/ 
“Yo 


16 Coenzima В,, (В = adenosil) 


4%%486%6066600.406Ы.6..6,.0Ы66 бү өп бе бөеее00966604.66Ы.0ЫЫЫЫ0.0ш6ы0ы06ш6 66666 Т ТҮ 


"A espectroscopia de Móssbauer mede a absorção ressonante de raios y por um núcleo mantido rigidamen- 
te em uma estrutura sólida de modo que a emissão e a absorção de fótons de raios y é de recuo livre. O am- 
biente químico dos núcleos afeta a frequência de absorção e, assim, o espectro é uma prova da distribuição 
de elétrons. Os elementos normalmente mais estudados são Ғе, Sn e 1. A técnica pode ser usada para identi- 
ficar o estado de oxidação do ferro. 
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molécula similar á vitamina B,, contém um ligante ciano no lugar do ligante adenosi- 
na, podendo-se encontrar e outros substituintes orgânicos ligados ao cobalto são en- 
contrados. O nome cobalamina é usado para essa classe de derivados de В... А vita- 
mina foi primeiro detectada em 1929 a partir de extratos de fígado, e subseqiientemen- 
te foi observado que a falta de vitamina B,, ou da coenzima В |, leva à anemia perni- 
ciosa em seres humanos. À ligação Co—CN foi observadapor difração de raios X de 
mono cristal da vitamina. Essa determinação representou uma descoberta extraordiná- 
ria na ocasião quando não havia difratômetros de raios X automáticos e computadores 
de velocidade alta, е Dorothy Hodgkin ganhou o Prêmio Nobel em 1964./Além des- 
sa estrutura interessante, а coenzima B,, exibe uma química versátil não usual, descri- 
ta sem aprofundamentos a seguir. 

As reações na Tabela 19.7 ilustram a versatilidade química da coenzima B,,, о am- 
biente ligante especial suporta cobalto nos três estados de oxidação diferentes apesar 
da presença de um meio aquoso. А forma da coenzima de Со(Ш) é oxidante e eletro- 


Tabela 19.7 Reações catalisadas pelas enzimas relacionadas à coenzima В, 


Substrato Enzima Produto 
Н 0 CH, O 
| | 
НООС —C— CH, —C—SCoA Metimaloni-CoA НООС — С —C—SCoA 
| mutase | 
н Н 
H NH, CH, hi 
| 2 
t 
НООС —C—CH, — C— COOH Glutamato mutase Ноос —C e 
| | | 
H H HH 
OH H 
pal 
СН, E 
| 
HE 
| 
H: OH | | o 
0) Diol desidrase _1_ 
CH =C | 0H њо) CH г a 
нң Ho H 
в, H 
CH, —C—OH 
H 
NH; 
é Etanolanina P 
CH; —C—CH amônia liase CH, —C 
(NH) \ 
H H 
1 М. Оо. 
CH, слот — CH, — COOH ¡ita CH, — CH —CH, —CH —CH, — COOH 
H 
ге 1 4 
0-Р-0-Р-0-Р-ОСН, Base — Aibonucleotídeo -0 p 0-5. 0. р. сң Base 
2 redutase 2 
|5 |. l 0 |. k fe 0 
0 0 0 0 0 0 
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filica. Então, Со(Ш) prontamente sofre redução para Co(Il). Redução posterior con- 
duz a Со(1). um estado de oxidação raro para o cobalto em meio aquoso. O cobalto(1) 
é altamente nucleofílico, assim ele sofre metilação. Como ocorre em suas funções be- 
néficas nas reações de metilação, como na metionina sintetaze, “metilcobalamina” es- 
tá envolvida na metilação de íons de metais pesados em solução aquosa para produzir 
espécies altamente tóxicas como Не(СН,), e Pb(CH,).. O ambiente do ligante ao re- 
dor do cobalto que suporta essa química não-usual inclui um anel de corrina como a 
porfirina, que fornece quatro átomos doadores de nitrogênio ao redor do equador do 
cobalto. O quinto sítio também consiste em um doador de nitrogênio conjugado, e o 
sexto é ocupado por um ligante de carbono (ver 16). Essa ligação Со--С torna a coen- 
zima B,, um exemplo raro de uma molécula organometálica na biologia. А ligação 
Со--С é fraca e prontamente sofre clivagem homolítica para produzir um radical ba- 
seado no carbono que pode abstrair hidrogênio de ligações С--Н. А abstração de hidro- 
gênio radicalar pela coenzima B,, é empregada na interconversão de ligações C—H e 
С—С nas moléculas de substrato. 


А coenzima B, é uma enzima versátil; seu átomo de cobalto pode ser reduzido a Coll) e, 
quando metilada, serve como agente de metilação. 


19.10 Fixação de nitrogênio 

Na Seção 11.2, referimo-nos à catálise a pressão e temperatura elevadas da reação de 
H, com N, para produzir NH,. Sem o benefício de temperaturas e pressões elevadas na 
biosfera, a Natureza desenvolveu uma rota inteiramente diferente e muito mais elabo- 
rada para NH,. O agente redutor usado na Natureza é ATP e a semi-reação de redução 
pode ser representada como 


N,+ 16 MgAPT + 8е + 8H" ——>2NH, + 16 MgADP + 16P, + H, 


onde P, é fosfato inorgânico. Esse processo provavelmente é muito menos eficiente do 
que o processo Haber industrial de pressão e temperatura elevadas porque o sistema 
biológico coloca uma considerável energia na produção de hidrogênio e na proteção 
do sistema biológico altamente redutor do oxigênio atmosférico. A característica 
atraente, entretanto, é que о processo ocorre à temperatura е à pressão ambiente nos 
organismos Rhizobium, que vivem nos nódulos de raízes de vários legumes (por exem- 
plo. trevo, alfafa, feijões e ervilhas), bem como em várias bactérias e algas verde-azuis. 
A enzima nitrogenase realiza a reação sob condições essencialmente anaeróbicas. O 
problema que a enzima resolveu é como superar o inércia grande da molécula N==N. 

Os detalhes mecanísticos da fixação de N, não estão esclarecidos, mas sabe-se que 
a nitrogenase emprega uma proteína de ferro-enxofre e uma proteína de molibdênio- 
ferro-enxofre como indicado na Figura 19.16." 

Os co-fatores contendo metal envolvidos nessa catálise foram isolados e os quími- 
cos bioinorgánicos prepararam muitos modelos estruturais do sítio ativo. Uma inova- 
ção principal nessa área foi a cristalização bem-sucedida e a determinação da estrutu- 
ra de raios X do co-fator MoFe,S, e um agregado “P” que contém duas unidades 
4Fe,4S unidas por pontes de enxofre ano Como discutido na Segáo 19.6, o último 
tipo de agregado é comum nos sistemas de transferéncia de elétrons e permanece in- 
tacto durante as reações sequenciais de transferência de elétron. 

A estrutura de difração de raios X do agregado Mo—Fe—S na qual a redução de 
N, parece ocorrer possui um sítio aberto. Especula-se que em uma forma mais reduzi- 
da o N, pode associar-se com a cavidade central e depois sofre redução e protonação. 
Estamos longe de conhecer os detalhes desse processo ou realmente se o N, é ligado 


" W.H. Orme-Johnson, em Molybdenium enzymes, cofactors, and model systems (ed. E.J. Stiefel}, D. Cou- 
couvanis e W.E. Newton), Advances in Chemistry Symposium Series no. 535, p. 257. American Chemical So- 
ciety, Washington, DC (1993). 

% M.K. Chan, J.Kim, e D.C. Rees, Science 260, 792 (1993). 
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Figura 19.16 O acoplamento entre a des- 
fosforilagáo do ATP ao ADP e a redugáo de 
dinitrogénio 20 NHJ. 
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CH; 


18 Clorofila 


CH, 


а 


CH, 
CH; 


dessa maneira, mas novos dados estruturais têm fornecido um modelo mais definido 
para o sítio ativo do que dispunhamos antes. 

Os complexos de dinitrogênio são bem conhecidos em química inorgânica (Seção 
11.2), mas são muito diferentes da estrutura biológica proposta. Na presença de ácido 
forte, o N,, em alguns dos complexos inorgânicos, sofre redução induzida por próton 
aos íons amônio: | 


[Мо(РВ,)(№,).] + SH ——>2NH" + №, + Mo(VD + ~- 


A idéia de que sítios de ligação múltiplos de metal possam facilitar a redução де N, é 

ecoada na química organometálica, na qual tem-se demonstrado que os agregados me- 
41: ВЕЕ сть . z 2 : Au 20 

tálicos facilitam a redução induzida pelo próton da molécula isoeletrônica CO. 


Um agregado de molibdênio-ferro-enxofre na enzima nitrogenase reduz N, a NH}. 


19.11 Fotossíntese 

Uma das reações mais notáveis é a conversão termodinamicamente desfavorável da 
água e do dióxido de carbono em carboidratos e oxigênio usando energia solar. Esse 
processo fotossintético é o que suporta a vida, na medida em que é fonte primária do 
alimento que comemos e do oxigênio que respiramos.” Formalmente, а produção de 
carboidratos envolve a redução de CO, e a oxidação de H,O a O,. Há dois centros de 
reações fotoquímicas. “fotossistema Т” e “fotossistema П” (PSI e PSII). O primeiro é 
utilizado pela bactéria anaeróbica. Focaremos as РӘШ mais importante, qué é empre- 
gado por todas as plantas verdes e algas. Nas plantas, o sistema fotossintético está or- 
ganizado nas organelas das folhas verdes chamadas cloroplastos.” 


(a) Funções do fotossistema Il 


A energia do processo fotossintético é absorvida da luz do sol pela clorofila a, do ma- 
crocíclico de magnésio, um complexo de diidroporfirina de magnésio (18). Após a fo- 
toexcitação PSII pode atuar como agente redutor para um complexo de ferro-enxofre, 
e os elétrons que ele transfere ao complexo são, no final das contas, transferidos ao 
СО,. A forma oxidada do PSII que permanece após a etapa de transferência de elétron 
não é forte o suficiente para oxidar a água a O,. O retorno do PSII à forma reduzida é 
usado na a conversão de duas moléculas de ADP para duas moléculas de ATP através 
de uma ѕедйёпсіа de espécies mediadoras que incluem vários pares redox baseados no 
ferro e uma quinona chamada plastoquinona. 


А clorofila a, colhe energia da luz que PSII utiliza para a produção de O.. 


(b) Estruturas propostas e o mecanismo do PSII 


A luz colhida pela clorofila fornece energia ao PSII, que utiliza agregados unidos por 
ponte oxo contendo quatro íons de manganês. Esses agregados são simbolizados co- 
mo S, a S, по Ciclo 19.3.” Os subscritos indicam o grau de fotooxidação de cada agre- 
gado. Devido à falta de monocristais, as estruturas detalhadas dos agregados não está 
esclarecida, mas um arranjo de Mn, unido por ponte oxo formado por С é indicado ре- 
la espectroscopia de raios X (especificamente EXAFS). A evidência para a formação 
segiencial de quatro agregados encontra-se na observação de que a fotoexcitação pul- 
sada conduz à evolução de O, somente após o quarto pulso de luz. Como mostrado na 


9% DA. Halle G.J. Leigh, J. Chem. Soc. Dalton 3539 (1996). 

% МА, Drezdzon, К.Н. Whitmire, А.А. Battacharryya, W. L. Hsu, С.С. Nagel, S.G. Shore e D.F. Shriver, J. Ат. 
Chem. Soc. 104, 6247 (1982). 

2 Мао discutimos a bactéria fotossintética anaeróbica, que produz H;S ao invés do oxigênio. 

2 PSI foi revisado por G.T. Babcock, Acc. Chem. Res. 31, 18 (1998) e G.W. Brudvig, H.H. Thorp e R.W. 
Crabtree, Acc. Chem. Res. 24, 311 (1991). 

22 CW. Hoganson е TT. Babcock, Science 227, 1953 (1997). 
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Ciclo 19.3 


ilustração. é postulado que os ligantes oxo não-unidos por pontes no lado aberto do 
agregado são os sítios para a formação da ligação nova O—O e a evolução subsegiien- 
18 de O, formado. Essa evolução resulta em um agregado reduzido, que sofre hidrata- 
ção e reinicia ciclo. 
PSII emprega a energia da clorofila foto-excitada para a oxidação em etapas de um agre- 
gado de manganês unido por ponte de охо, que libera О,. 


(c) Clorofila 


O cromóforo по fotossistema, a clorofila a,, possui o espectro de absorção mostrado 
na Figura 19.17. А banda de absorção no vermelho (chamada de “banda О”) e а ban- 
da no azul próximo ao ultravioleta (a banda Soret) são características das porfirinas. 
Ambos surgem da promoção de elétrons do HOMO x da porfirina ao LUMO x*. A re- 
gião não absorvente entre essas duas bandas explica a cor verde característica da vege- 
tação. Outros pigmentos — apropriadamente chamados de pigmentos “antena” — tam- 
bém estão presentes nas folhas para colherem alguma luz na lacuna de absorção e 
transferem sua energia para o centro de reação. 

A absorção inicial é do estado fundamental singlete para um estado excitado sin- 
glete da banda Q da clorofila (0). Moléculas de clorofilas isoladas em solução sofrem 
um rápido cruzamento intersistema para o estado triplete СО) de menor energia e esse 
estado é responsável pelas reações fotoquímicas de transferência de elétrons da molé- 
cula em solução. Ao contrário, o centro de reação do PS curto-circuita o cruzamento 
intersistema, transferindo imediatamente um elétron do 'Q para os receptores de elé- 
trons que estão adjacentes à clorofila no cloroplasto. Novamente, vemos que a organi- 
zação espacial é um aspecto importante da bioquímica. Um modelo simplificado de tal 
reação é obtido com a molécula de porfirina-amida-quinona (19), que exibe as proprie- 


400 500 600 700 
Мт 


Figura 19.17 “O espectro de absorção da 
clorofila a. na região do visível. 
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dades de fluorescência. sugerindo a transferência de carga do estado singlete da porfi- 
rina à quinona, que é 10º vezes mais rápida do que a relaxação ao triplete. 


A clorofila absorve luz, e a energia absorvida é transferida para um centro de reação. 


(d) Organização do centro de reação 

A organização espacial na molécula permite a transferência rápida (dentro de 10 ps) da 
energia do estado excitado singlete. O estado singlete está em uma energia mais alta do 
que o triplete e seu uso resulta em aumento da eficiência de energia: o cruzamento do 
intersistema em um triplete desperdiça energia como calor. Nesse estágio, a organiza- 
ção espacial inteligente apresenta outra função essencial. Os produtos das reações que 
armazenam energia poderiam reverter os reagentes, desperdiçando energia; entretanto, 
о sistema é tão organizado que os elétrons são transferidos durante a segiiência de rea- 
ções em uma velocidade mais rápida do que as reações inversas podem acontecer. 

Um centro de reação de uma bactereoclorofila foi cristalizado e a estrutura deter- 
minada pela difração de raios X. * Um “par especial” de moléculas de clorofila, que 
há tempo se reconheceu ser essencial para a transferência rápida inicial de fotoelétron, 
encontra-se no sítio de absorção de luz. Ao redor desse par está organizada uma cadeia 
dupla de moléculas receptoras. Um quebra-cabeça é que a série de receptores parece 
estar duplicada, mas a evidência química sugere que um componente da estrutura é do- 
minante e que só um do par está ativo no transporte de elétron. 


No centro de reação. um par especial de moléculas de clorofila transfere rapidamente 


energia para um sítio receptor. 


Metais na medicina 


Em função da extensa variedade de fons metálicos em sistemas bioquímicos, é lógi- 
co que os íons de metal frequentemente são administrados como suplementos mine- 
rais para manter a entrada diária necessária para certos elementos, como cálcio, fer- 
ro, zinco e cobre. O uso de compostos inorgânicos para terapia também tem uma 


longa tradição. 7 | 

O desenvolvimento de uma série nova de agentes terapêuticos antitumor seguiu а 
observação de que o complexo de РКП) quadrado-planar cis-[PtCI(NH,),] inibe a di- 
visão bacteriana. Essa observação levou a conclusão de que o complexo de platina po- 
de suprimir a divisão rápida das células de tumor.“ O complexo de platina, chamado 
cisplatina nos círculos médicos, ataca o DNA de um tumor que cresce rápido. Ele é 
mais eficaz contra o câncer testicular. Antes do uso de cisplatina, a taxa de sobrevivên- 
cia era de 5%, mas uma taxa de sobrevivência acima de 80% agora é alcançada com o 
tratamento de cisplatina. Esse sucesso levou ao teste de um grande número de comple- 
xos de platina(1) e de platina(IV) com o objetivo de aumentar e ampliar a eficácia da 
quimioterapia de platina. 

Outros agentes terapêuticos inorgânicos incluem compostos de bismuto para úlce- 
ras de peptídeo e gastrites, e compostos de ouro para artrites. Descobriu-se que o nitra- 
to de gálio, Ga(NO,), é eficaz contra а hipercalcemia, a perda rápida de cálcio dos os- 
sos dos pacientes com câncer. 


Os sistemas metálicos medicinais incluem os complexos de сіз-Р(І) quadrado-planares an- 
titumor, nitrato de gálio para reduzir a perda de cálcio e compostos de ouro para artrites. 


%%%%64866%%0%%04ө.666Ш6.Ы0Ы60ы.ы0өп е езе еее е06%6%4666ЫЫ006660ЫЫ066ЫЫЫЫ0.ө шү DL O SUDO UA) OCO IN UA OCO дө өс ег ес есен 


* J. Deisenhofer e J.R. Norris, The photosynthetic reaction center, Vols. 1 and 2. Academix Press, San Die- 
go (1993). 

25 M.J. Abrams е В.А. Murter, Metal compounds in therapy asn diagnosis, Science 261, 725 (1993). 

* R, Gust, R. Krauser, В. Schmid e H. Schonenberger, Inorg. Chim. Acta 250, 203 (1996). 
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ГА. Cowan, Inorganic biochemistry. Wiley-VCH, New York (1997). 
Uma discussão clara dos tópicos principais da química bioinorgânica. 


S.J. Lippard e J.M. Berg, Principles of bioinorganic chemistry. Uni- 
versity Science Books, Mill Valley (1994). Um texto bem ilustrado de 
autores reconhecidos. ` 


1. Bertini. H.B. Gray, S.J. Lippard e J.S. Valentine (ed.), Bioinorganic 
chemistry. University Science Books, Mill Valley (1994). Uma apre- 
sentação clara dos tópicos bioinorgânicos. 


JJ.R. Fraústo da Silva and R.J.P. Willians, The biological chemistry of 
the elements: the inorganic chemistry of life. Oxford University Press 
(1991). Dá-se énfase á forma como as propriedades químicas dos ele- 
mentos determinam sua função na biologia. 


R.J.P. Williams e J.J.R. Fraústo da Silva, The natural selection of the 
chemical elements. Oxford University Press (1996). Esse texto inicia 


Exercícios 


19.1 Considere os elementos O, N, K e Ca. Identifique onde estáo 
concentrados em animais e descreva uma função para cada um. 


19.2 Descreva as características dos ligantes que são adotados para а 
ligação de Ca”* às proteínas e aos que se usa para ligar Fe”” na hemo- 
globina. proteína transportadora de oxigênio. Sugira algumas razões 
para as diferenças. 


19.3 - Na discussão da coordenagáo de O,, as formas O,, Оу, e 0; fo- ` 


ram consideradas limitantes. Considere o diagrâma de nível de energia 
do orbital molecular para O, do Capítulo 3. Qual é a implicagáo para o 
comprimento de ligacáo e o spin total da escolha de cada uma dessas 
espécies de O, como modelo do ligante? 


19.4 (а) А posição de equilíbrio da reação seguinte se encontra à es- 


querda ou à direita? 
Hb + Hb(0,), == 2Hb(0,), 


Use a Estrutura 19.8 para explicar seu raciocínio. (b) A posigáo de 
equilíbrio da reagáo 


Hb(O,). + 4Mb == Hb + 4Mb(O,) 
se encontra à esquerda ou à direita? O equilíbrio depende da pressão 
parcial de 0,? 


19.5 О oxigênio é um doador се um receptor x. O monóxido de car- 
bono também é um exemplo excelente desse tipo de ligante. Você po- 
de usar esses fatos para propor um mecanismo para о envenenamento 


de CO? 


19.6 О uso de centros de Со(Ш) para a síntese de peptídeos depende 
da reação 


com uma introdução aos princípios da química inorgânica e da físico- 
quimica. Ele progride para a seleção dos elementos em sistemas abió- 
ticos e bióticos. O resultado importante está na integração dos tópicos 
que geralmente são tratados de forma isolada. 


Bioinorganic enzymology, Chem. Rev. 7 (1996). Esse volume fornece 
revisões detalhadas dos tópicos de pesquisa de vanguarda da química 
bioinorgânica. 


M. Nicolini e L. Sindellarei (ed.), Lectures in bioinorganic chemistry. 
Cortina Press. Verona and Raven Press, New York (1991). Substáncias 
farmacéuticas inorgánicas, as funções de algumas enzimas contendo 
metal e as espécies inorgánicas usadas na imagem de RMN de tecido 
infectado são os tópicos desse livro conciso. 


P.J. Sadler. Inorganic chemistry and drug design. Adv. Inorg. Chem. 
36, 1 (1991). 


Science 261. August 1993. Fornece uma série de quatro artigos que re- 
visam as metaloenzimas, a função dos íons metálicos em ribozimas, 
proteínas metalorreguladoras e metais em reagentes de diagnóstico. 


NH Т 
(еп). Со {2 
CHR + HN—A—C— OCH, 
Dd e 
с 
осн, 
— NH 
(еп) Со 7 2 
——% | CHR + CHOH 
N 


HN —A — С — OCH; 


| 
о 


Nesse esquema, А é um peptídeo de comprimento arbitrário. Qual é о 
nucleófilo e qual centro está sujeito ao ataque nucleofílico catalisado? 


19.7 О diâmetro de um íon de Ғе(П) de spin alto é maior do que o de 
um “buraco” no centro do anel porfirínico, enquanto que um íon de 
Ее(П) de spin baixo é menor do que o buraco. (a) Dê as configurações 
eletrônicas para os dois estados spins em um ambiente octaédrico. Por 
que o fon de spin alto é maior? (b) Dê exemplos de ligantes que podem 
levar à hexacoordenação de complexos de [Fe(porph)L,] de spin alto e 
baixo. 


19.8 Por que os metais 4 como manganês, ferro, cobalto e cobre são 
usados em enzimas redox no lugar do zinco, gálio e cálcio? 


19.9 Considerando o caráter específico da ligação enzima-substrato, 
você pode sugerir por que é difícil medir as constantes de vélocidade 
de autotroca das enzimas redox? 
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19.10 Sugira duas maneiras pelas quais as partes de uma proteína 
contribuem para fazer uma transferência de elétron de esfera externa 
altamente específica entre um oxidante e um redutor? 


19.11 Identifique uma função significativa em processos biológicos 
para os elementos ferro, manganês, molibdênio, cobre е zinco. 


19.12 О que impede as porfirinas de ferro simples de funcionar co- 
mo transportadores de O,? 


19.13 Esboce as etapas que ilustram um complexo de metal funcio- 
nando como (a) ácido de Bronsted е (b) ácido de Lewis em uma reação 


catalisada por enzima? 


19.14 Qual é a mudança média no número de oxidação de cada um 
dos quatro átomos de Mn na reação proposta produzindo O, na etapa 
de S, a Są no ciclo de PSII? Ver o Ciclo 19.3. 


19.15 Descreva as diferenças entre a fonte de um elétron na reação 
do estado excitado de clorofila e sua fonte no estado de Ғе(П) de um ci- 
tocromo. O magnésio poderia ser usado em um citocromo? 


19.16 Considere a energia disponível de um fóton em um compri- 
mento de onda de 700 nm. Se a reação no PSI gera uma diferença de 
potencial de 1 V, qual é a eficiência da coleta de energia? 


19.17 Os íons metálicos em animais frequentemente estão coordena- 
dos pelos átomos doadores de nitrogênio. Dê alguns exemplos de li- 


Problemas 


19.1 Corrija as afirmações que estiverem erradas. O carbonato de 
cálcio é o constituinte mineral principal dos ossos. A fixação de um O, 
à hemoglobina aumenta a afinidade para o próximo O, por causa das 
considerações simples de entropia. А carboxipeptidase A utiliza um 
sítio de Zn”* para efetuar a hidrólise dos peptídeos e pode-se aplicar 
dois mecanismos diferentes. 


19.2 Um tópico de interesse atual, a simulação de transporte de íon 
seletivo através de membranas, é resumido por H. Tsukube em J. Co- 
ord. Chem. B 16, 101 (1987). (a) Descreva o arranjo experimental pa- 
ra essas medidas e contraste-o com a natureza de uma célula imersa 
nos fluidos extracelulares. (b) Os éteres coroa descritos na revisão exi- 
bem seletividade interessante. Descreva a origem provável daquela se- 
letividade. 


19.3 А fixação de Fe(TPP), onde TPP é tetrafenilporfirina, a um su- 
porte de sílica gel rígido contendo um grupo 3-imidazolpropil como 
ligante doador de nitrogênio produz um transportador de oxigênio re- 
versível simples. Como esse sistema previne a oxidação irreversível 
sem um pichet-fence? (Ver Acc. Chem. Res. 8, 384 (1975).) 


19.4 Ас estruturas de Hb podem ser classificadas como “relaxa- 
da”(R) ou “tensa” (Т) como termos alternativos para oxigenada e de- 
soxigenada. As estruturas R e T diferem nas quatro subunidades (a es- 
trutura quaternária) e na conformação das subunidades (a estrutura 
terciária). Explique como essas diferencas estruturais relacionam-se 
com diferença na curva de ligação de oxigênio de Hb quando compa- 
rada à Mb. 


gantes de nitrogénio da Natureza e nomeie os fons com os quais eles 
estão em geral associados. 


19.18 Forneça várias razões plausíveis рага o aparecimento de Ca”. 
à Ie 2. 2- 

Zn” e Cu” no controle de enovelamento da proteína no lugar de Ве”, 
3 3- 

АГ" е Cr”. 


19.19 Por que os ligantes estericamente impedidos, como a hemo- 
globina, ocorrem naturalmente nos sistemas de transporte de О,? 


19.20 O oxigênio coordena hemoglobina e a mioglobina. Qual é a 
vantagem de empregar esses complexos diferentes de dioxigênio? 


19.21 Descreva a origem da toxicidade do CO em mamíferos, in- 
cluindo uma consideração da natureza da ligação metal-CO, 


19.22 Descreva as características do Zn”* que o torna adequado como 
fon de metal em muitas enzimas hidrolíticas. 


19.23 Рог que as proteínas ferro-enxofre são empregadas na catálise 
redox? 


19.24 Quais são a forma e a composição dos complexos de manga- 
nés utilizados em Р5П? 


19.25 Quais características do manganês o qualifica para a função 
como um centro redox em PSII, em oposição a metais como cobre ou 
níquel? 


19.5 Discuta a provável diferença nos bolsos presentes па carboxi- 
peptidase e anidrase carbônica. 


196 А substituição de Zn(II) pelo Co(II) gera uma “sonda espec- 
tral”. Quais características espectrais de Co(II) são exploradas? Por 
que Zn carece delas? Se Со(П) é uma sonda útil para o sítio de zinco. 
quais considerações devem ser satisfeitas? 


19.7 Os ligantes quelantes que são específicos para um íon de metá- 
lico em particular são úteis para a remoção de concentrações tóxicas 
de íons metálicos do corpo. Ver К.М. Raymond e W.L. Smith, Struc- 
ture and Bonding 43, 159 (1981) ou FL. Weith e K.N, Raymond, J. 
Am. Chem. Soc. 102, 2289 (1980). Após revisar cada artigo, resuma a 
forma na qual o número de coordenação, a carga e o caráter duro-mo- 
le podem ser utilizados para remover Pu(IV) altamente tóxico dos ma- 
míferos. 


19.8 As enzimas substituídás de carboxipeptidase mostram uma or- 
dem de reatividade Mn < Zn < Ni < Co. Até que ponto essa ordem se- 
gue a ordem dos complexos tetraédricos para LFSE e depois suporta 
a noção de que o fator determinante é a ligação do metal ao oxigênio 
da carbonila? Qual ordem você preveria se a geometria de coordena- 
ção fosse octaédrica? 


19.9 Considere o diagrama de Frost para o oxigênio (Figura 6.10). 
Usando a tabela de potenciais-padrão, adicione um ponto para o supe- 
róxido. Discuta o significado biológico desses potenciais. Lembre-se 


de que um sistema biológico é um sistema reduzido, ameaçado pelos 
agentes oxidantes. 


19.10 Quando a fotossíntese usa a combinação de PSI e PSII para 
realizar o difícil processo de oxidação da água, o arranjo equivale a 
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baterias conectadas em paralelo ou em série? Quando o sistema é or- 
ganizado empilhando-se a clorofila na grana, que, por sua vez estáo 
empilhados nos cloroplastos, esse aumento na eficiência ocorre pelo 
análogo de conexão em paralelo ou em série? 


A o эче жя A AN LI IA A dt Dn 


Informação 
complementar 1 


Nesta seção, apresentamos uma série de regras e exemplos para 
nomear os compostos inorgânicos de acordo com as convenções 
da IUPAC. Com exceções menores, estas regras são seguidas nes- 
se texto. Para informações sobre descrições estruturais detalhadas 
e esquemas alternativos, consulte o livro de nomenclatura oficial 
da IUPAC, G.J. Leigh (ed.), Nomenclature of inorganic che- 
mistry, Blackwell Scientific Publications, Oxford (1990); CRC 
Press, Boca Raton (1990). Essa publicação é amplamente referi- 
da como Livro Vermelho. Outra apresentação útil é dada por B.P. 
Block, W.H. Powell e W.C. Fernelius, Inorganic chemical nomen- 
clature: principles and practice. American Chemical Society. 
Washington, DC (1990). Nas seções seguintes, são dados exem- 
plos entre parênteses depois que uma regra é introduzida. 


Fórmulas químicas 


1.1 Compostos iônicos simples 

Para os compostos iônicos, o cátion (o elemento mais eletroposi- 
tivo) sempre deve ser o primeiro (KCl, Na,S). Se houver vários 
cátions, eles são listados em ordem alfabética, seguidos pelos 
ánions em ordem alfabética (KMgCIF,). Uma exceção é o pró- 
ton, que é o último listado na segiiência de cátions (RbHF,). 


1.2 Sequência de átomos em íons 
poliatômicos e em moléculas 


Há uma liberdade significativa ao escrever as fórmulas de muitos 
compostos. Exemplos de fórmulas aceitáveis para ácidos, sais 
simples e compostos de coordenação são dados nas Tabelas ЕІ.1 
а F1.4, respectivamente. Para moléculas neutras ou íons poliatô- 
micos com um átomo central, geralmente o átomo central é lista- 
do em primeiro lugar, seguido por átomos presos ou grupos po- 
liatômicos presos em ordem alfabética (S07. NCIH,, РСІ,О, 
SO,, СЕ). No último exemplo, o СЕ, é um grupo poliatómico 
cuja localização em uma fórmula é determinada pela letra С. Es- 
se esquema é similar áquele usado para compostos de coordena- 
ção. Os símbolos químicos algumas vezes estão listados em uma 
ordem que representa a estrutura, particularmente para espécies 
lineares (5СМ”, ОСМ e CNO”). 
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1.3 Compostos de coordenação 
O arranjo ligante-metal é escrito com o átomo central em primeiro, seguido pelos li- 
gantes aniônicos em ordem alfabética, e depois os ligantes neutros em ordem alfabéti- 
ca do primeiro símbolo de suas fórmulas. Abreviações de ligantes podem ser usadas no 
lugar de fórmulas completas (en para НМС.Н,МН.). Há uma lista de abreviaturas de 
ligantes na guarda deste livro. À fórmula para uma identidade metal-ligante, que nes- 
te texto chamamos de complexo (um uso desaprovado pela IUPAC), está entre parên- 
teses se estiver carregada ou não carregada, [Со(С1),(МН,),]. Quando um composto 
consiste em complexos carregados, о cátion é listado em primeiro lugar (K [Ni(CN),], 
[CoCI(NH;) JCI). 

As descrições que indicam o arranjo espacial de ligantes (cis-, trans-, mer-, fac-) 
podem ser incluídas como prefixos (cis-[Co(CL,)NH,0,]". Informações posteriores е 
exemplos são dados na Seção 7.2 e maiores detalhes no Livro Vermelho. 


Nomes químicos 


1.4 Espécies homoatômicas 
O prefixo catena é usado para cadeias e ciclo, para anéis (Tabela F1.1). 


Tabela F1.1 Nomes sistemáticos e tradicionais para alguns compostos de cadeia e anel 


Fórmula Nome sistemático Nome tradicional 

O, Dioxigênio | Oxigênio 

0; Catena-trioxigénio Ozónio 

5, Ciclo-octaenxofre Enxofre 

Р, Tetrafósforo Fósforo branco 

Ног“ Dimercúrio (2+) [on mercuroso 

оғ Dióxido (2-) [оп peróxido 
O : Dióxido (1-) [оп superóxido 
24622 Dicarbeto (2-) [оп acetileto* 

М; | Trinitreto (1-) . іоп агіда 

Б Triiodeto (1-) (оп triiodeto 


"Ое forma confusa, esse nome tradicional também se aplica a HC}. 


1.5 Espécies heteroatómicas 


(a) Ácidos 

A recomendação da TUPAC é usar nomes triviais somente para os ácidos mais comuns 
e nomes sistemáticos para o restante (Tabela F1.2). Indicamos na tabela os ácidos que 
podem ser considerados comuns. Um ponto importante a ser observado é a distinção 
geralmente aceita entre haletos de hidrogênio e ácidos hidrohálicos. Por exemplo, o 
НСІ molecular, na fase gasosa ou no solvente de hidrocarboneto, deve ser denomina- 
do cloreto de hidrogênio, e não como ácido clorídrico. O último nome é reservado pa- 
ra solução aquosa. " 

Os nomes tradicionais dos oxoácidos е seus nomes sistemáticos da IUPAC basea- 
dos no esquema de nomenclatura ácida estão exibidos na Tabela F1.2. Note que, para 
ácidos moleculares neutros, o hidrogênio está à esquerda como em uma palavra sepa- 
rada (diidrogênio trioxicarbonato); em ânions derivados de um oxoácido, o hidrogênio 
preso é nomeado como palavra (HCO;, íon hidrogenocarbonato). 


Tabela F1.2 Nomes tradicionais e sistemáticos para ácidos 


Fórmula Nome tradicional 


NOMENCLATURA 


Nomenclatura do hidrogénio 


Nomenclatura 
do ácido 


H;BO, ácido bórico trióxoborato de triidrogénio ácido trioxobórico 
H.SiO, ácido ortosilícico tetraoxosilicato de tetraidrogênio ácido tetraoxosilícico 
H CO, ácido carbônico trioxocarbonato de diidrogênio ácido trioxocarbônico 
HNO, ácido nítrico* trioxonitrato(-1) de hidrogênio ácido trioxonitrico 
HNO, ácido nitroso* dioxonitrato(1—) de hidrogênio ácido dioxonitrico 
НРН,О, ácido fosfínico diidretodioxofosfato(—) ácido 
de hidrogênio diidretodioxofosfórico 
H,PO, ácido fosforoso* trioxofosfato(3—) de triidrogénio ácido 
triidretotrioxofosforico 
(2-) 
H¿PHO, ácido fosfônico diidretotrioxofosfato(2—) ácido 
de diidrogênio hidretotrioxofosforico 
(2-) 
HPO, ácido fosfórico* triidrogênio ácido 
ácido ortofosfórico  tetraoxofosfato(3—) tetraoxofosforico 
H¿P20, ácido difosfórico u-oxo-hexaoxodifosfato ácido u-oxo- 
de tetraidrogênio hexaoxofosfórico 
(HPO,), ácido metafosfórico poli(trioxofosfato(1-)de hidrogênio) ácido politrioxofosforico 
Н,АвО, ácido arsênico* tetraoxoarsenato de triidrogênio ácido tetraoxoarsênico 
Н;АвО; ácido arsenoso* trioxoarsenato (3-) de triidrogénio ácido trioxoarsénico 
HSO, ácido sulfúrico* tetraoxossulfato (5-5) de dinitrogênio ácido tetraoxossulfúrico 
Н,5,0; ácido tiossulfúrico  trioxotiossulfato (5-5) de dinitrogénio ácido trioxotiossulfúrico 
Н,5,0, ácido ditiónico hexaoxodiossulfato de dinitrogénio ácido hexaoxodissulfúrico 
H,S,0, ácido ditionoso tetraoxodissulfato de dinitrogênio ácido tetraoxodissulfúrico 
HSO, ácido sulfuroso” trioxodissulfato de dinitrogênio ácido trioxossulfúrico 
H.CrO, ácido crômico* ácido tetraoxocrómico 
H,Cr¿O, ácido dicrômico* ácido |-oxohexadicrômico 
НСІО, ácido perclórico* tetraoxoclorato de hidrogênio ácido tetraoxoclórico 
HCIO, ácido clórico* trioxoclorato de hidrogênio ácido trioxoclórico 
HCIO, ácido cloroso* dioxoclorato de hidrogênio ácido dioxoclórico 
HCIO ácido hipocloroso* monoxoclorato de hidrogênio ácido monooxoclórico 
HIO, ácido iódico* trioxoiodato de hidrogênio ácido trioxoiódico 
HIO, ácido periódico" tetraoxoiodato de hidrogênio ácido tetraoxoiódico 
НО, ácido ortoperiódico һехаохоіосігію(5-) de ácido һехаохоібдісо 
pentahidrogênio ` 
HMnO, ácido permangánico tetraoxomanganato(1-—) ácido 
de hidrogênio tetraoxomangánico (1-) 
H.MnO, ácido mangânico | tetraoxomanganato(2-) ácido 


de dinitrogênio 


tetraoxomangânico(2—) 


* Oxoácidos comuns para os quais os nomes tradicionais são em grande parte entendidos. 


(b) Sais 
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Os princípios da nomenclatura para sais devem estar nítidos a partir dos nomes repre- 
sentativos para sais simples dados na Tabela F1.3. Observe que os cátions estão no- 
meados em primeiro lugar. Quando há cátions múltiplos presentes, eles estão listados 
em ordem alfabética, desconsiderando os prefixos como di-, tri-, etc. A mesma regra 
se mantém para ânions. 


(c) Compostos de coordenação mononucleares 


Os ligantes são nomeados em ordem alfabética, seguidos pelo nome do átomo de me- 
tal central. Observe que, ao contrário das fórmulas, os nomes dos ligantes carregados 
e neutros estão mesclados como ditados pela alfabetização. Quando dois ou mais li- 
gantes simples estão presentes, seu número é indicado por um prefixo (di-, tri-, tetra-, 
penta-, hexa-, etc.). Entretanto, quando o nome do próprio ligante contém um desses 
prefixos (como em etilenodiamina), o prefixo multiplicativo é bis-, tris-, tetraquis-, 
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ARA 


ене 


АМІСА 


Tabela F1.3 Nomes ilustrativos para alguns sais 


Fórmula Nome 
KMgF, fluoreto de magnésio e potássio 
Маті(мо,), nitrato de sódio е tálio (1) ou dinitrato de sódio e tálio 
MogNH,PO, - 6H,0 fosfato de amônio e magnésio hexaidratado 
NaHCO, hidrogenocarbonato de sódio 
LiH,PO, dihidrogenofosfato de lítio 
CsHSO, hidrogenosulfato de césio ou hidrogenotetraoxossulfato (VI) de césio 
NaCl - NaF - 2Na,SO,, cloreto fluoreto dissulfato de hexasódio 
Na¿CIF(SO,), 
CasF(PO,), fluoreto tris(fosfato) de pentacálcio 


pentaquis-, hexaquis-, etc. (сон >, hexaamincobalto(III) ou hexa(amin)cobal- 
го(Ш); [Co(en),]*, tris(etilenodiamina)cobalto(III). Note que, quando um prefixo 
multiplicativo está presente, o ligante pode ser colocado entre parênteses para melho- 
rar a facilidade da leitura. 

O estado de oxidação do átomo de metal é indicado pelos numerais romanos en- 
tre parênteses que vêm depois do nome do metal. Também se permite indicar o estado 
de oxidação dando a carga total do íon do complexo pelos numerais arábicos e sinais, 
confinado entre parênteses que vêm depois do nome do complexo. Como terceira al- 
ternativa, o número de contraíons presentes pode ser fornecido (Tabela F1.4). O sulfi- 
хо -ato é adicionado ao nome do metal em todos os complexos aniônicos. Note que o 
nome latino do metal algumas vezes é usado em conjunção com o sulfixo —ato (ferra- 
to, argenato, aurato). Todos os nomes latinos são sugeridos pelos símbolos para os ele- 
mentos (Fe, Ag, Au). O mercúrio é uma exceção presumivelmente porque hidragirato 
é uma situação embaraçosa do idioma. 


Tabela F1.4 Nomes sistemáticos ilustrativos dos compostos de coordenação 
Fórmula Nome 


KalFe(CNg] hexacianoferrato(Il) de potássio* 
hexacianoferrato(4-) de potássio 

5 hexacianoferrato tetrapotássio 

[PKC XCsSHSNKNHS)] amindi(cloro)piridinaplatina(Il) 


*Preferido no texto. 


Como em alguns dos exemplos apresentados, os ligantes aniônicos terminam em 
—o mantendo a terminação do ânion livre, e NH, como ligante é designado como amin. 
Alguns nomes de ligantes comuns estão ilustrados na Tabela F1.5. 

Descrições estereoquímicas, como cis ou trans, são dadas como prefixos em itáli- 
со e conectadas aos nomes do complexo por um hífen (cis-diamindicloroplatina(IT)). 


Tabela Р1.5 Nomes ilustrativos de ligantes 


Fórmula Nome no complexo 
CN” { сїапо 

н” hidreto 

Сн,СО; acetato 

(Сн) dimetilamideto 

оғ охо 

(0,2 4 peroxo 

NH, amin 

NH,C,H,NH, etilenodiamina 


A O 


NOMENCLATURA 
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Os símbolos A e A para a quiralidade (Seção 7.3) podem ser adicionados (A-tris(etile- 
nodiamina)cobalto(TIT). 

Quando há ambigiiidade, o sítio de fixação de um ligante pode ser indicado pelo 
símbolo do elemento cercado por hífens e colocados após o nome do ligante 
[RhNO,(NH,),]*e pode existir em qualquer um dos dois isômeros: o cátion pen- 
ta(amin)nitro-O-ródio(IIT), contendo uma ligação Rh-O-N-O, ou о cátion pen- 
ta(amin)nitrito-N-ródio(III), contendo Rh—NO,). 


(d) Compostos de coordenação polinucleares 


Os ligantes que se unem por pontes são indicados рог meio do prefixo u 
([(Cr(NH;),)(U-OH)]C1,, pentacloreto de 4-hidroxo-bis(penta(amin)cromo(IID). 


(e) Compostos organometálicos 


As regras de nomenclatura seguem aquelas fornecidas para os complexos metálicos. A 
hapticidade, o número de sítios, n, de fixação, de um ligante normalmente é especifi- 
cado por n” (como em bis(n -ciclopentadienil)ferro). Exemplos de ligantes orgánicos 
n” são fornecidos na Tabela 16.1 e muitos exemplos podem ser vistos ao longo daque- 
le capítulo. 


(f) Compostos de hidrogênio e seus derivados 


Os nomes comuns para os compostos de hidrogênio do bloco p (que a TUPAC continua 
a se referir como hidretos apesar da impropriedade do nome em muitos casos) foram 
dados na Tabela 8.2. Os nomes sistemáticos dados na Tabela F1.6 formam a base de 
um sistema substituto de nomenclatura em que estão indicados os grupos que substi- 
tuem o hidrogênio. Essa nomenclatura substituta geralmente está confinada ao boro, 
ao alumínio, ao gálio e aos elementos do Grupo 14/TV ао 16/VI. 


Tabela F1.6 Nomes substitutos ilustrativos 


Fórmula Substituto Outro 
Sistemático Tradicional 

PH CH, | metilfosfano metilfosfina 

B(C,Hs), trietilborano borotrietila 

5(С.Н,); difenilsulfano difenilsulfeto 


Sb(C,H,), triviniliestibano triviniliestibina 


Informação 
complementar 2 


EZ E 


A ressonância magnética nuclear (RMN) é o método espectroscó- 
pico mais poderoso e amplamente usado para a determinação de 
estruturas moleculares em solução e líquidos puros. Em muitos ca- 
sos, fornece informações sobre a forma e a simetria com maior 
certeza do que é possível com outras técnicas espectroscópicas, 
como espectroscopia de infravermelho e de Raman. Entretanto, ao 
contrário da difração de raios X (Quadro 2.1), os estudos de RMN 
de moléculas em solução geralmente não fornecem informações 
da distância de ligação detalhada e ángulo. A RMN também forne- 
ce informações sobre a velocidade e a natureza da troca de ligan- 
tes em moléculas instáveis. 

A RMN só pode ser observada para compostos que contêm 
elementos com núcleo magnético (aqueles com spin nuclear dife- 
rente de zero). A sensibilidade depende de vários parâmetros, in- 
cluindo a abundância do isótopo e o tamanho de seu momento 
magnético nuclear. Por exemplo, 1H, com 99,98% de abundância 
natural e um momento magnético grande, é mais fácil de observar 
do que ІЗС, que possui um momento magnético menor e somen- 
te 1,1% de abundância natural. Com técnicas de RMN .multinu- 
cleares modernas, é fácil observar o espectro para aproximada- 
mente 20 núcleos diferentes, incluindo elementos que são muito 
importantes na química inorgánica, сото 'H, "Li, "В, "С, UN, “E, 
Na, "Al, si, р, рге “Hg. Com mais esforço, também se po- 
de obter espectro útil usando muitos outros núcleos. 


Determinação do espectro 


Um núcleo com spin / pode adquirir até 27 + 1 orientações distin- 
tas relativas à direção de um campo magnético aplicado. Cada 
orientação possui uma energia diferente, sendo o nível mais bai- 
xo (marginalmente) o mais altamente povoado. A energia da 
transição entre esses estados nucleares de spin é medida excitan- 
do-se o núcleo na amostra com um pulso de radiofreqiiéncia ou 
uma ѕедйёпсіа de pulso e depois observando o retorno da mag- 
netização nuclear de volta ao equilíbrio. Após o processamento 
de dados (transformada de Fourier), os dados sáo exibidos como 
espectro de absorção (Figura F2.1), com picos em fregiiências 
que correspondem a transições entre os níveis diferentes de ener- 
gia nuclear. 
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Deslocamentos químicos 

A frequência de uma transição de RMN depende do campo magnético local que o nú- 
cleo experimenta, A posigáo de um sinal de RMN é expressa em termos do desloca- 
mento químico, 5, que é definido em termos da diferença entre a freqiiéncia de resso- 
náncia do núcleo na amostra e aquela de um composto de referéncia: 


Um padrão comum рага o espectro de RMN para ІН, "С ou “Si é tetrametilsilano, 
Si(CH,), (TMS). Quando 6 para um sinal é negativo, considera-se que o núcleo envol- 
vido esteja protegido em relação ao padrão. Reciprocamente, um б positivo corres- 
ponde a um núcleo que está desprotegido com respeito à referência. Um átomo de H 
ligado a um elemento do bloco d de camada fechada, de estado de oxidação baixo do 
Grupo 6 ao 10 (como HCo(CO),], geralmente está altamente protegido enquanto que, 
em um oxoácido, como H,SO,, ele está desprotegido (em cada caso, em relação ao 
TMS). Desses exemplos pode ser suposto que, quanto mais alta a densidade de elétron 
ao redor de um núcleo, maior sua proteção. Entretanto, como vários fatores contri- 
buem para a blindagem, não é possível uma interpretação física dos deslocamentos 


- químicos em termos da densidade de elétron geralmente. 


Os deslocamentos químicos de ІН e de outros núcleos em vários ambientes quími- 
cos são tabelados, assim correlações empíricas freqiientemente podem ser usadas pa- 
ra identificar compostos ou elementos nos quais o núcleo ressonante está ligado. Por 
exemplo, o deslocamento químico de 'Hem CH, é somente 0,1 porque os núcleos H 
estão em um ambiente similar âquele do tetrametilsilano, mas os deslocamentos quí- 
micos de 'H é 5 = 3,1 para o H ligado ao Ge em GeH,. Os deslocamentos químicos são 
diferentes para o mesmo elemento em posições não equivalentes dentro de uma molé- 
cula. Então, em CIF,, o deslocamento químico do núcleo de Е equatorial está separa- 
do por 6 = 120 daquele do núcleo F axial. 


Acoplamento spin-spin 

Fregiientemente, a atribuição estrutural é ajudada pela observação do acoplamento 
spin-spin do núcleo, que origina um multiplete de linhas no espectro. A força de aco- 
plamento spin-spin, que é informada como constante de acoplamento spin-spin, / 
(em hertz, Hz), diminui rapidamente com a distância nas ligações químicas, e em mui- 
tos casos é maior quando os dois átomos estão diretamente ligados um ao outro. Para 
o chamado espectro de primeira ordem, que está sendo considerado aqui, a constan- 
te de acoplamento é igual à separação de linhas adjacentes em um multiplete. Como 
pode ser visto na Figura F2.1, J CH—”Ge) = 100 Hz. O deslocamento químico é me- 
dido no centro do multiplete. 

As transições permitidas que contribuem para um multiplete ocorrem todas a uma 
mesma freqüência quando os núcleos estão relacionados por simetria. Então, observa- 
se um sinal único de `H para a molécula H,Cl porque os três núcleos de H estão rela- 
cionados uns aos outros por um eixo triplo. Similarmente, no espectro de GeH, a linha 
central única surge dos quatro átomos de H equivalentes nas moléculas de GeH, que 
contém isótopos de germánio de spin nuclear zero. Essa linha central forte tem 10 li- 
nhas laterais uniformemente espaçadas, mas menos intensas, que surgem de uma fra- 
ção pequena de GeH, que contém Эбе, para a qual [= 2. As propriedades de acopla- 
mento de spin-spin são tais que um multiplete de 27 + 1 linhas resulta no espectro de 
um núcleo de spin — 4 quando aquele núcleo (ou uma série de núcleos de spin — À de 
simetria relacionada) está acoplado a um núcleo de spin 1. No presente caso, os nú- 
cleos de ІН estão acoplados ao núcleo de “Ge para produzir um multiplete de 
2x 2 +1=10linhas. 

О acoplamento dos spins nucleares de elementos diferentes é chamado de acopla- 
mento heteronuclear: o acoplamento de Ge—H já discutido é um exemplo. O acopla- 
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mento homonuclear entre núcleos do mesmo elemento é detectável quando os núcleos 
não estão relacionados pelas operações de simetria da molécula, como no espectro de 
RMN de Е de CIF з (Figura Р2.2). O sinal atribuído aos dois núcleos de F axiais é des- 
dobrado em um dublete pelo único núcleo de F equatorial, e o último é desdobrado em 
um triplete pelos dois núcleos de F axiais. Então, o padrão de ressonância de “E pron- 
tamente distingue essa estrutura assimétrica das duas possibilidades mais simétricas, 
trigonal planar е trigonal-piramidal, ambas tendo núcleos de F equivalentes e conse- 
qiientemente uma única ressonância de Е. 

Os tamanhos das constantes de acoplamento freqiientemente estão relacionados à 
geometria de uma molécula observando-se tendências empíricas. Em complexos de Pt 
quadrado-planares, J(Pt—H) é sensível ao grupo trans a um ligante fosfina e o valor 
de J(Pt—P) aumenta na seguinte ordem de ligantes trans: 


PR,<H < R <NH,<Br <CIl 


Por exemplo, cis-[PtCL(PEt,),]. onde CT é trans a P, possui J(Pt—H) = 3,5 kHz, en- 
quanto que trans-[PtCI,(PEt;),]. com P trans АР. possui J(Pt—P) = 2,4 kHz. Essa sis- 
temática permite-nos diferenciar isómeros сіз e rrans facilmente. 


intensidades 


Dois aspectos de intensidades de linha são úteis na análise de um espectro de RMN 
simples. O primeiro é a intensidade-padrão de um multiplete. O segundo é a intensida- 
de integrada relativa para sinais de núcleos magneticamente não-equivalentes. 

A regra geral para um multiplete que surge do acoplamento ao núcleo de spin — + 
é que as razões das intensidades de linha são dadas pelo triângulo de Pascal (1). Esse 
padrão é diferente daqueles gerados pelo núcleo com momentos de spin mais altos. 
Por exemplo, o espectro de RMN de 'H do HD é um triplete como resultado do aco- 
plamento com o núcleo °H (1 = 1, assim 2/ + 1 = 3), mas as intensidades dos compo- 
nentes nesse triplete são iguais (Figura F2.3). 

A intensidade integrada sob um sinal que surge de uma série de núcleos relaciona- 
dos pela simetria é proporcional ao número de núcleos na série. Como exemplo, retor- 
namos ао CIF, (Figura F2.2), no qual as intensidades integradas relativas são 2 (duble- 
te) para 1 (triplete). Esse padrão é consistente com a estrutura e o padrão de desdobra- 
mento, e indica a presença de dois núcleos de F relacionados a duas simetrias e um nú- 
cleo de F magneticamente equivalente. 


Figura F2.1 Espectro de RMN-'H de бен“. 
(Fonte: E.A.V. Ebsworth, D.W.H. Rankin е S. 
Cradock, Structural methods in іпогдапіс 
chemistry. Blackwell, Oxtord (1991).) 


Figura F2.2 Espectro de RMN-'*F de CIF,. 
(Fonte: R.S.Drago, Physical methods in che- 
mistry. Saunders, Philadelphia (1992).) 


Figura F2.3 Espectro de RMN-'H esque- 
mático de HD. 
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Figura F2.4 Espectro de RMN-“B de 
BH... O acoplamento ''B—*H foi suprimido 
e nenhum acoplamento B—B é observado. 
O pico mais intenso pertence aos quatro nú- 
cleos de B equivalentes; o restante corres- 
ponde aos sinais para cada um dos três pa- 
res equivalentes de núcleo B. 


co 
(00),Ғе É.-»Fe(CO), 
co 
-160°C CH 


Figura F2.5 Espectro CPMAS de [Fe, 
(Сын (СО), sólido. (De С.А. Fyfe, Solid sta- 
te NMR for chemists. CFC Press, Guelph, 
Ontario (1983).) 


Razão de intensidade Acoplado a 


l 0 outros núcleos 


11 1 núcleo de spin 5 
121 2 núcleos de spin 1 
1331 3 núcleos de spin 1 

14641 4 núcleos бе spin 1 
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Algumas vezes é vantajoso eliminar o acoplamento spin-spin por técnicas eletrônicas 
especiais. A Figura F2.4 mostra o espectro de RMN de "В de B,H,, em solução, co- 
letado sob condições em que o acoplamento de spin do próton foi eliminado. Cada sé- 
rie de núcleos de B de simetria relacionada origina um sinal que possui uma intensida- 
de aproximadamente proporcional ao número de átomos de B que ele contém. 


RMN de estado sólido 

Os avanços importantes em química inorgânica tem possibilitado a observação de es- 
pectro de RMN de alta resolução em sólidos. Uma dessas técnicas de alta resolução, 
referida como CPMAS-RMN, envolve alta velocidade de rotação da amostra em um 
“ângulo mágico” em relação ao eixo do campo; a técnica é uma combinação da rota- 
ção de ângulo mágico (MAS) com polarização cruzada (CP). Compostos contendo 
BC 31р е Si e muitos outros núcleos foram estudados no estado sólido com essas téc- 
nicas. Um exemplo é o uso do espectro de RMN-MAS de ?$ para determinar as ро- 
sições dos átomos de Si nos aluminossilicatos naturais е sintéticos. Ele também é usa- 
do para estudar os compostos moleculares no estado sólido. Por exemplo, o espectro 
de CPMAS de С de [Fe(C¿H¿M(CO)s], a 160 °C (Figura F2.5) indica que todos os 
átomos С no anel С, são equivalentes na escala de tempo do experimento. A interpre- 
tação dessa observação é que a molécula é instável no estado sólido. 
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informação 
complementar 3 


A origem da tabela de caracteres é a representação dos efeitos de 
operações de simetria por matrizes. Como ilustração, considere 
a molécula de SO, С,, е os orbitais de valência p, em cada átomo 
(1), onde simbolizaremos ps, р, € ру. 


Sob бу, ocorre a mudança 


(PsP Po) > (Ps, Pp Pa) 


“Podemos expressar essa transformação sob uma reflexão com a 


multiplicação de matriz: 
100 


(Ps ParPg)|0 0 1| = (Ps: PaPa) 
010 


Essa relação pode ser expressa mais sucintamente como 
100 


(Ps Pas Pa)D(Ov) = (Ps, Pg, Pa) onde D(oy)=|0 01 
010 


A matriz D(6,) é chamada de representativa da operação 6,. As 
representativas tomam formas diferentes de acordo com a base (a 
série de orbitais) que foi adotada. j 

Podemos usar a mesma técnica para encontrar matrizes que 
reproduzem as outras operações de simetria. Por exemplo, C, 


possui o efeito 


PsP aP) > (Ps: Ps: Pa) 


e sua representativa é 
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-1 0 0 
D(C)=| 0 0-1 
0-1 0 


O efeito de o”, é 


(PsP PB) > (Ps. Pa -рһ) 


е sua representativa é 


-1 0 0 
Г(сі)-| 0-1 0 
0 0-1 


A operação de identidade não tem efeito na base e, assim, sua representativa é a matriz 
unitária: 


100 
Г(Е)-|010 
001 


А série de matrizes que representa todas as operações do grupo é chamada de matriz 
de representação do grupo para a base particular que escolhemos. Simbolizamos es- 
sa representação tridimensional pelo símbolo Г. A descoberta de uma matriz de re- 
presentação do grupo significa que encontramos uma conexão entre as manipulações 
simbólicas das operações e as manipulações algébricas envolvendo números. Pronta- 
mente, pode ser verificado que as matrizes, quando multiplicadas juntas, reproduzem 
a tabela de multiplicação do grupo. 

O caractere, x, de uma operação em uma matriz de representação em particular é 
a soma dos elementos diagonais da representativa da operação. Então, na base que es- 
tamos ilustrando, os caracteres das representativas são 


DE) DC) р) р(о/) 
-% al 1 3 


O caractere de uma operação depende da base. 
As representativas na base que escolhemos são tridimensionais (isto é, são matri- 
zes 3x3), mas a inspeção mostra que todas elas são da forma 


о 0 


0 
0 


e que as operações de simetria nunca misturam ps com as outras duas funções. Isso su- 
gere que a base pode ser dividida em duas partes, uma consistindo em р; sozinho e a 
outra de (p,.Pp). Verifica-se de imediato que o orbital pç é uma base para uma repre- 
sentação unidimensional z 


D(B)=1 D(C)=-1 р(с,) = 1 р(6;) =-1 


1 д ж 
que chamaremos de T”, As duas funções de base remanescentes são uma base para a 
= еуі 2 2 
representação bidimensional Г: 


T TRE 
cz ) еә-( A 


жей = 
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Essas matrizes são iguais às da representação tridimensional, exceto pela perda da pri- 
meira linha e coluna. Dizemos que a representação original tridimensional foi reduzi- 
da a uma soma direta de uma representação unidimensional estendida sobre p, e uma 
representação bidimensional estendida sobre (p,,pp). Essa redução é consistente com 
a visão geral de que o orbital central apresenta uma função diferente das outras duas. 
A redução é simbolizada simbolicamente por j 


г = Jo + го 
A representação unidimensional não pode mais ser reduzida, e é chamada de герге- 
sentação irredutível do grupo. Podemos demonstrar que a representação bidimensio- 
nal é reduzível (para essa base) desviando a atenção para as combinações lineares 
Pi =P, + Ps € P>=Pa— рь. Essas combinações estão esboçadas em (2). 

Ав representativas na base nova podem ser construídas a partir da velha. Por 
exemplo, como sob б, 

(Pa Pg) > (рырА) 


segue (aplicando essas transformações às combinações lineares) que 


(PP) > (Pp -р›) 


A transformação é alcançada escrevendo-se 
1 0 
(Pp pyD(s,) = (рі, Pp com D(ov) сЕ 0-1 


que nos dá a representativa р(с,) na base nova. As três representativas remanescentes 
podem ser encontradas similarmente, e a representação completa é 


КӨ. Е al 
©- | к -1 0 


10 -a o 
vov=f; Ed prcp=[ б к, 


As representativas novas estão todas na forma diagonal de bloco 


41 


e as duas combinações não são misturadas uma com a outra por nenhuma operação do 
д 2 . 

grupo. Desse modo, alcançamos a redução de Г para a soma direta das duas repre- 

sentações unidimensionais. Então, р, engloba 


D(E)=1 D(C,) =-1 D(o)=1 D(o')=-1 
que é a mesma representação unidimensional estendida por р; e p, engloba: 
”р(Е) =1 D(C) = 10(6,) =-1 D(o')=-1 


que é uma representação unidimensional diferente; nós a simbolizamos como Г É 
fácil verificar que a série de matrizes 1 x 1 é uma representação multiplicando os pa- 
res juntos e vendo que eles reproduzem a tabela de multiplicação de grupo original. 
Podemos finalmente fazer a conexão ao material no Capítulo 4. A tabela de carac- 
teres de um grupo é a lista dos caracteres de todas as suas representações irredutíveis. 
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Nesse ponto, encontramos duas representações irredutíveis do grupo С... Esses carac- 
teres são 


E с, с, о, 
ra) 1 -1 1 =] 
ray 1 1 -1 -1 


As duas representações irredutíveis normalmente são classificadas рог В, е A,, respec- 
tivamente. Usa-se um А ou В para simbolizar uma representação unidimensional; A 
usa-se se о caracter sob a rotação principal for +1 е В ве o caracter for —1. (A letra E 
simboliza uma representação irredutível bidimensional e T, uma representação irredu- 
tível tridimensional: todas as representações irredutíveis de С., são unidimensionais.) 
Na verdade, há mais duas espécies de representações irredutíveis desse grupo, pois é 
um teorema surpreendente da teoria de grupo que 


Número de espécies de simetria = número de classes 


Em C,, há quatro classes (quatro colunas na tabela de caracteres), e assim há só quatro 
espécies de representação irredutível. 

As aplicações mais importantes da teoria de grupo, na química a construção de or- 
bitais de simetria adaptada e a análise de regras de seleção, estão baseadas no peque- 
no teorema de ortogonalidade: 


Sox Ox" (С) =0 
С 


А soma é sobre as classes, С, das operações do grupo (as colunas na tabela de caracte- 
res), g é o número de operações em cada classe (como о 2 em 2С),е Ге I” são duas 
representações irredutível diferentes. Se Ге 1” tem a mesma simetria, então 


УС ОХ =A 
с 


onde h é a ordem do grupo (о número de elementos). 

Para descobrir se uma representação redutível contém uma determinada represen- . 
tação irredutível, usamos uma expressão derivada do pequeno teorema de ortogonali- 
dade. Então, para uma dada operação, o caracter de uma representação redutível é uma 
combinação linear dos caracteres das representações irredutíveis do grupo: 


ХО Y ao) 
F 


Para encontrar os coeficientes para uma dada representação irredutível I”, multiplica- 
mos ambos os lados por “(Су (С) е somamos todas as classes de operação: 


Sax OM = У У,ста(С) ОХ (С) 
£ CT 


Quando o lado direito é somado com C, o pequeno teorema de ortogonalidade dá O pa- 
ra todos os termos para os quais Г não é igual a I”. Entretanto, como estamos soman- 
do todos os T, garante-se que um termo com Г = I” esteja presente. Somente aqueles 
termos contribuem, e então o lado direito é igual a hcp. Então segue que 


T= EOK OKO 
C 


Essa fórmula é excepcionalmente importante para encontrar a decomposigáo de uma 
representação redutível, porque Г” pode ser atribuído a cada representação irredutível 
em curso, e os coeficientes C determinados. Ela toma uma forma até mais fácil se só 
quisermos saber se a representação irredutível totalmente simétrica (que por conve- 
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niéncia simbolizamos como A ,) está presente, porque todos os caracteres daquela re- 
presentação são 1, assim 


| 
Ca, 25, ОО) 
tre 


Para formar um orbital de espécies de simetria Г, formamos Py, onde 


Pb = SA RR 
R 


e R é uma operação do grupo. Observe que as operações ocorrem na fórmula, e não nas 
classes como nas expressões anteriores. А quantidade P é chamada de um operador 
de projeção. Como exemplo dessa forma, para projetar uma combinação linear de si- 
metria adaptada В, no grupo С,, usaríamos 


P =% P EJER PACO) AX oo, + XP (04 )су 
-Е-С,-“бу-бу 


es dad! 


As configurações eletrônicas do estado fundamental dos átomos 
são determinadas experimentalmente a partir das medidas espec- 
troscópicas e magnéticas. Os resultados dessas determinações 
estão listados a seguir. Eles podem ser racionalizados em termos 
do princípio da construção, segundo о qual os elétrons são adi- | 
cionados para os orbitais disponíveis em uma ordem específica 
de acordo com o princípio de exclusão de Pauli. Alguma varia- 
ção па ordem é encontrada nos elementos do bloco d e f para 
acomodar os efeitos de interação elétron-elétron mais fielmente. 
A configuração de camada fechada 15 característica do hélio é 
simbolizada por [He] e igualmente para as outras configurações 
do elemento do gás nobre. As configurações eletrônicas do esta- 
do fundamental e os símbolos dos termos listados a seguir foram 
retirados de S. Fraga, J. Karwowski, e K.M.S. Saxena, Hand- 
book of atomic data. Elsevier, Amsterdam (1976). 

As três primeiras energias de ionização E de um elemento 
são as energias requeridas para os seguintes processos: 


h Ef) — Eg) + elg 
1: Е(е)--->Е”(ғ)-е(е) 
1; E“(g) —>E*(g) +е (а) 


А afinidade eletrônica Е, é a energia liberada quando um elé- 
tron se fixa a um átomo na fase gasosa: 


E . 


ea E(g) +e(g) —— E (р) 
Os valores fornecidos aqui foram tomados de várias fontes, par- 
ticularmente C.E. Moore, Atomic energy levels, NBS Circular 
467, Washington (1970) e W.C. Martin, L. Hagan, J. Reader, e J. 
Sugar, J. Phys. Chem. Ref. Data 3, 771 (1974). Os valores para 
os actinídeos foram obtidos de J.J. Katz, С.Т. Seaborg, e L.R. 
Morss (ed.), The chemistry of the actinide elements. Chapman et 
Hall, London (1986). As afinidades eletrônicas são de H. Hotop 
e W.C. Lineberger, J. Phys. Chem. Ref. Data 14, 731 (1985). 
Para converter em kilojoules por mol e centímetros гесірго- 


cos, use: 


1 eV = 96.485 kJ mol” 1 eV = 8065,5 cm” 


, 


734 QUÍMICA INORGÂNICA 


жа >-------------2-------------- 


Afinidade Afinidade 


Energia de ionização/eV eletrônica y Energia de ionização/eV eletrônica 
Átomo 1, 1, i Е/еу Atomo ГА L 1, Е/еу 
1H 19 13,60 +0,754 63 Eu [Xel4f 68º 5,666 1124 24,91 
2Не 15 ~ 24,59 54,51 -0,5 64 Gd [Xej4F'5d'6s 6,140 12,09 20,62 
зи ІНе|25 А 5,320 75,63 122,4 +0,618 65 Tb [Хе]4/°65? 5,851 11,52 21,91 
4 Ве [He]2s' 9,321 18,21 153,85 50 66 Бу [Xe]4 6 5,927 11,67 22,80 
58 [He]2s'2p' 8297 25,5 37,93 40,277 67 Ho [Хеј4/"'6 6018 11.80 22,84 
6С [Не]25°2р° 11,257 24,38 47,88 +1,263 68 Er [Хе]4/'°65° 6,101 11,93 22,74 
7N [не]25°2р* 1453 2960 47,44 -007 69 Tm [Хе]4/°6з° 6,184 12,05 23,68 
80 [Hej2s"2p* 1362 3511 54,93 +1,461 70 Yb (Хей “6% 6254 1219 2508 
9F [Hej2'2 1742 3497 6270 43,399 71 Lu |ХемҒ“5а 6% 5,425 13,89 20,96 
10 Ne |Не|252р 21,56 40,6 63,45 -12 72 Hf [Xe]4f 5076 6,65 1492 23,32 
11 Na [Ме]35' 5,138 47,28 71,63 +0,548 73 Ta [Xejar''saº6s 7,89 15.55 21,76 
12Mg [Nejas” / 7,642 15,03 80,14 <0 74 W [Хе]4'°Ба°65° 7,89 17,62 23,84 
13 А! [Ne]3s 3р 5,984 18,83 2844 +0441 75 Re |Хе)4Ғ“5а 64 7,88 1306 26,01 
14 Si [3е]35°3р? 8,151 16,34 33,49 +1,385 76 Ов|Хе)4“5а%-: 8,71 15,58 24,87 
15Р [Ne]3s*30º 10,485 19,72 30,18 +0,747 77 Ir [Хеј “5d 6S 9,12 17,41 26,95 
165 (Ме|35 30 10,360 23,33 34,83 +2,077 78 Pt [хеј '*5а°65' 9,02 18,56 29,02 
17 Ci [Nej8s 30. 12,966 23,80 39,65 +3,617 79 Au [Хе]4{'°5а'°65' 9,22 20,52 30,05 
18 Ar [NeJ3s 3р”. 15,76 27,62 4072 -10 80 Hg [Xe]4f “5da "65 10,44 1876 34,20 
19K[Andás 4,340 31,62 45,71 +0502 81 T1[Xej4f sa "66p' 6,107 20,43 29,83 
20 С [А45 6,111 11,87 5089 +0,02 82 Pb [ХеЈ4'*50'%68602 7,415 15,03 31,94 
21 Se [Arjsg'45* 654 12,80 24,76 83 ВІ [ХеЈ4#'“50'96560° 7,289 1869 25,56 
22 Ti [ArjSd 45 6,82 13,58 27,48 84 Ро [Xe]4f 5d 066p 8,42 18,66 27,98 
23 V [Aradº4s? 674 14,65 29,31 85 At[Xelaf'"5d'"6s*6p 964 19,58 30,06 
24 Cr[Ar]3d%4s' 6,764 16,50 30,96 86 Ап |хем/”“5а 636p? 10,75 
25 Мп [АЗа°45 7,435 15,64 33,67 87 Fr [An]78' 415 2176 3213 
26 Fe [АйЗа°45 7869 16,8 30,65 88 Ra [Ап]75° 5278 1015 2420 
27 Co [АПЗа?45° 7,876 1706 33,50 89 Ac [Rn]6d'7 517 1187 1969 
28 Ni [Аг]3а°45° 7635 18,17 35,16 90 Th [Ап]ба?75° 808 1189 20,50 
29 Cu[Arl3d'4s' 7,725 20,29 36,84 91 Ра|Вл|5Ғ6а 17% 589 117 18.8 
30 Zn [Ar]3d*4 5 9,393 17,96 39,72 92 U [Rnj5f6d'7$ 619 149 191 
31 ба (А4 %474р! 5,998 2051 30,71 +0,30 93 Np ІВп|5/“ба 75% 627 117 194 
32 Ge [Ar]3d 044p? 7,898 15,93 34,22 +12 94 Pu [RnJ5f'7S 6,06 11,7 21,8 
33 Ав(А(34 45402 9,814 18,63 28,4 +0,81 95 Am [Rn]5 7S 599 120 224 
34 Se [Ar За'%54р* 9,751 21,18 30,82 +2,021 96 Ст (Rnjsf'ed'7s? 602 124 21 2 
“35 Br [Ar]3a "4S4 11,814 21,80 - 36,27 +3,365 97 Bk [Ап]5/°75 623 123 223 
36 Kr[Ar]3d“4é4p? 13,998 24,35 36,95 -1,0 98 Ct [Rn]5f "7S? 630 125 236 
37 Rb [Kr]5s' 4177 27,8 40,42 +0486 99 Es [Rn]5f''7$ 642 126 241 
38 Sr [К]55° 5,695 11,03 43,63 +0,05 100 Ет ІВл|Б/ 2757 6,50 12,7 244 
39Y [Krj4d'5s”, 638 1224 20,52 101 Ма|Вл|БҒ%75% 658 128 254 
40 Zr [Kr]4d 55 | 6,84 1313 22,99 102 No ІВп|5/ 75 6,65 13.0 27,0 
41 Nb [Kr]4a 5s 6,88 1432 25,04 103 Lr[Rn]5f'*6d'78º 46 148 23,0 
42 Mo [Kr]4dº5s! 7,099 16,15 27,16 
43 Tc [Kri4a*5s 7,28 15,25 29,54 
44 Ru [Krj4d'5s! 7,37 16,76 28,47 
45 Rh [Kn4dº5s! 7,46 1807 21,06 
46 Pd [Кђ4а"° 8,34 19,43 32,92 
47 Ag [Krj4d'5s' 7,576 21,48 34,83 
48 Cd [Kidd 5” 8992 16,90 37,47 


49 In [Kr]4d'"5s5p' 5,786 18,47 28,02 +03 
50 Sn [Kr]4d 56502 7,344 14,63 30,50 +12 
51 Sb [Krj4d "555p" 8,640 18,59 25,32 +1,07 
52 Те [Kr)40'5sé5p* 9,008 18,60 27,96 +1,971 
531{[Kr]4a 055p 10,45 19,13 33,16 +3,059 
54 Хе [Кт]4 0555р? ..12,130 21,0 3210. -08 


55 Сѕ [Хе]65' 3,894 25,08 35,24 
56 Ba [Хе]65 5,211 10,00 37,51 
57 La [Хе]5а'65? 5,577 11,06 19,17 
58 Се [Хе]4/'50'65 5,466 10,85 20,20 
59 Pr [Xe]4 6 5,421 10,55 21,62 
60 Nd [Хе]4/°65° 5,489 10,73 20,07 
61 Pm [Хе]4°65° 5,554 10,90 22,28 


62 Sm [Хе]4°65° 5,631 11,07 23,42 


Os potenciais-padrão citados aqui estão presentes na forma dos 
diagramas de Latimer (Seção 6.8) e estão arranjados de acordo 
com os blocos da tabela periódica na ordem s, p, de f. Os dados е 
as espécies entre parênteses são incertos. A maioria dos dados, 


“junto com correções ocasionais, procede de A. J. Bard, R. Parsons 


e Ј. Jordan (ed.), Standard potentials іп aqueous solution. Marcel 
Deckker, New York (1985). Os dados para os actinídeos são de L. 
R. Morss, The chemistry of the actinide elements, Vol. 2 (ed. J.J. 
Katz, G.T. Seaborg, e L.R. Morss). Chapman et Hall, London 
(1986). O valor para [Ru(bipy),]””* é de B. Durham, J.L. Walsh, 
C.L. Carter, e T.J. Meyer, Inorg.Chem. 19, 860 (1980). Os poten- 
ciais para as espécies de carbono e para alguns elementos do blo- 
со а são obtidos de S. G. Bratsch, J. Phys. Chem, Ref. Data 18, 1 
(1989). Para obter informações adicionais sobre potenciais-pa- 
drão de espécies radicalares instáveis, ver D.M. Stanbury, Adv. In- 
org. Chem. 33, 69 (1989). Ocasionalmente, os potenciais na lite- 
ratura são informados em relação ao eletrodo padrão de calome- 
lano (EPC) e podem ser convertidos para a escala de H'/H, adi-. 
cionando-se 0,2412 V. Para conhecer uma discussão detalhada de 
outros eletrodos de referência, ver D.J.G. Ives e G.J. Janz, Refe- 
rence electrodes. Academic Press, New York (1961). 
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Blocos Grupo 1/ 


Solução ácida Solução básica 
+1 0 +1 0 
К 0 -0,828 
H ------>Н;, HO ---------5-------7НҢ;, 
-3,040 
Li* ——— Li 
-2,714 
Ма----------------Ма 
-2,936 
қ“ K 
-2,923 
Ry Rb 
-3.026 


Blocos Grupo 2ЛІ 


Solução ácida Solução básica 
+2 0 +2 0 


-1,97 
Ве?" > Be 


-2,356 -2,687 
Ма7------:-----7М84 Mg Ohe Mg 


E Ре 


POTENCIAIS-PADRÃO 737 


Blocop - Grupo 13/1 


Solugáo ácida Solugáo básica 


+3 0 +3 0 
B(OH); DB me -181 че 
АН -1,676 Al АКОН); -2,310 Al 
ga o Ga Gao(0H); — Do o да 
+3 +1 0 
іп?" ea аз e LN In B(OH); A вн; 

-0,338 


Blocop · Grupo 14ЛУ 


Solução ácida 
+4 + 0 2 -4 


-0,114 
co! con OE mono айт и зш. , сн, 


0,517 0,132 
Lau оо КҮ 


Solução básica 


2 0,930 200-160 -0,591 -0,245 
СО:------->НСО;------>НСНО------>СН,ОН--<СН, 


-1,148 
с 
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Blocop ` Grupo 14/IV (continuação) 


Solução ácida Solução básica 
+4 +2 0 +4 +2 0 
; -0, : -1, 
OA ES) 51027 o 
(quarizo) 
оло A Ы 

-0,370 0,225 
СеО,» Ge0— Ge 
бет) (hidr) 
бе 0,12- 

-0,088 -0,104 
$0, $0 Sn $п(он)—— CO) > snooH- (0,91) s} 
(branco) (preto) 
Sn** 0,15 Sn?*. 0,137 

1,46 -0,125 1 
a-PbO, > Pb?* ph РЬО,- 0.254 bo -0,578 = 


О (vermelho) 
1,70 PbSO, -0,356 


Віосор · Grupo 15/V 


Solução ácida 


5295 - +4 +3 +2 +1 0 -l -2 -3 
1,25 ` 0,23 
_ 0,803 1.07 0,996 1,59 1,77 -1,87 
No 2% sno— »Hnno,— »>no—> no! sn om 09914 2225 NH; 


0,94 1,297 | 0,05 1,35 


Solução básica 


0,25 -1,16 


POTENCIA!S-PADRÁO 


Blocop > Grupo 15/V (continuação) 


Solução ácida 


+5 +4 +3 +1 0 


tos 


93 0,380 Р -0,508 А 
нро,-%95 үре SO нро, 20499 up, үй м 088 рн, 


0,276 -0,502 


0.560 ' 0,240 -0,225 


Н,А50,----------------НАОО, 


1.055 0,342 0,150 -0,510 


5Ь,0,----“---5Ь,0,---4--55,0,-----.---ФО--------55%5--------5555н, 
0,699 
(Біз?) (2) > (Біз?) 0,317 >Bi 
Solução básica 
+5 +3 +1 0 -3 
-1.12 -1,57 -2,05 -0,89 


РО ——_ O KA O a — р T 


-1,73 
| -0.67 _ -0,68 -1,37 
А507:--------ҒА50------:--::-:-----:--::-:-:-:----:-:545--:-:-----:--:-----А5Н, 


-0.465 Р | —0,639 -1,338 è 
5ыон;---->5Ын----->--------555--------5>->-55Ың, 


-0,452 


BO Bi 
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Blocop - Grupo 16/NV| 


Solução ácida 


1,229 
+6 +5 ++ +2 0 -2 
HSO; -0,253 5,0:- 0,569 н,50, 0,400 »5,0°- 0,600 >S 0,144 н,5 
E 0,158 | | 0,500 | 
50:--,%- 5803] 
+6 +4 0: -1 -2 
So bb um e Do mos 
HTeo—— set) — A A AS A ын 
1,00 Teo, 0,53 
0 -i -2 


- Solução básica | | 033 920 
$ 7 E 2 
. -0,0649 | 0,867 


0,401 
+6 +4 +2 0 -1 2 
0,936 0,576 2 4,742 
5,0:--------->5 20416 HST 


ЕЕЕ e 


Potenciais-paDRÃO 741 


Blocop . Grupo 17N1 


Solução ácida 


НЕ; 
+7 +5 +4 +3 “ы” 0 -1 
1,175 1,65 
сю, 1,188 9 | 
z 2 | a Y 5 
сю; 1,201 cio; 1,181 HCIO, 1,674 HCIO 1,630 > Cl, 1358 Ser 
A 
| 1,468 ; Я | 
2 5 Е 5) 25 1,447 1,604 1,065 E 
вО;—1993—›»>вО;- AAA st 0------>вВі Br 
1,087 
Вг (ав) 
1,60 т ,13 za ,535 - 
HIO——>H0; е” 25 10 A pg] RA y 
- 0,536 


l; 


* O bromo não é suficientemente solúvel em água à temperatura ambiente para alcançar atividade unitária. Assim, o valor para uma solução 
saturada em contato com Br,(l) deve ser usado em todos os cálculos práticos. 
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Blocop - Grupo 17/VI (continuação) 


Solução básica 


0 -1 
F, 2,866 F- 
+7 +5 +4 +3 +1 0 -1 
-0,481 сю, 1,071 
со; 0,374 cio; 0,295 > сю; 0,681 cio- 0,421 сі, 1,358 cr 
0,890 


e 1,025 4 0,492 5 55 
ВгО; BO A 40) 0,455 > Br, 1,065 Br” 


МИЕ 2. 


0,26 


Blocop - Grupo 18/VIIl 


Solução ácida 


+8 +6 0 
HXe0(ag———3!-——— »xeolag)——— EE ela) 
2,18 


Solução básica 


1,24 


нхеос-------092-- ->>нхер---------хет 


POTENCIAIS-PADRÃO 743 


Blocod . Grupo 3 


Solução ácida Solução básica 
+3 0 +3 0 +3 0 
з. -2.03 7, -2,16 E 

5с'-——297 see бі ------:::----5с 5с(0Ң,----- É ss 
-2,37 

ScF, —>Sc 

lag) 
yo -237 ү 


29 
LE as La 


Blocod . Grupo 4 


Solução ácida Solução básica 

+4 +3 +2 0 +4 | +3 +2 0 
- 0,86 

p 0,1 зу 037 2e 1,63 | Е - -1,95 Ж 
ТПО? > 3 т? > Ti? > Ti Tio, 1,38 Ті,0, 1,95 Tio 2,13 ті 
-1,21 | 

2129 = 

Tio, 93% tio, 1,23 TIO 1,31 Ti 
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Blocod . Grupo 5 


Solução ácida 


+5 +4 +3 +2 0 


vo; 1,000 УО?" 0,337 үз. + 3 y?” > ү 


ЕЕ 0.668 | 


Solução fracamente ácida, рН em torno de 3,0- 3,5 


-0,227 
0,723 p 
ІН,У,0,Һ147--->УООН” сав VOH?” — 0.082 „үө, — 3 y 
A 
0,602 
0,374 

Solução básica 

0,120 


voz 2,19 ну,О; 0,542 >у,0, -0,486 vo -0,820 M 


i 1,366. ` 


Solução ácida 


Р з 0 +5 0 
-0, + Ti, з 
nb,0,— np bl Mb Ta,0,—SÉL sta 

-0,65 -0,45 


AS ааа, a 


POTENCIAIS-PADRAO. 745 


O] 


Blocod . Grupo 6 


Solução ácida 


+6 +5 +4 +3 +2 0 
= 4 2 > 
CrO} 0,55 СМ) 1,34 > Cr(IV) 2,10 > Сүз" —0,424 cr 0.90 Cr 
1,38 0,74 


Solução neutra 
+3 +2 


іссмы------М9%9 ICON) 


[Crledta(0H,)]— 2" sicr(edta)(0H,)J” 


Solução básica 
+6 +3 0 


cor—l ->сңоныс---с 


2012 Cr(OH); 155 
Solução ácida 
+6 +5 | o +4 +3 б 
0,114 
н,Моо, (в) ———>мо,о ——"——>{мо,о.(он„),]—°©—>[мо„(и-Он)„(Он„)ӊ]°* — SOB Mo 
0,646 МЕБ di. н 0,13 


¡moc15072-———— HE  >[MoCIs(OHz)]? 


Solução neutra . 


[Mo(CN)—— 2 [Mo(CN)1*- 
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Blocod - Grupo 6 (continuação) 


Solução básica 
+6 +4 0 


Moo? 80 _ , Мо0,----------М0 


-0,913 


Solução ácida 


+6 +5 +4 0 


(СоМу,,0,1%----0046 , [H¿CoW, 204017 


іру/,0.0--02 PW,,0.0]— 
Solução neutra 
45 +4 


уусмз-———#7————»үусму- 


Solução básica 
+6 +4 0 


z 2 
Wo 3 103: ==“ № 


-1,074 


[уу(сМ)„(Он)„]°-—®7® > гуүссм) (он) ]*- 


* Provavelmente [МУ,(р.-О)(и-О),(ОН,)]“. Ver S.P. Gosh e E.S. Gould, Inorg. Chem. 30, 3662 (1991). 


vai абут онр ж 
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Blocod . Grupo 7 


Solução ácida 


+7 +6 +5 +4 +3 +2 0 
1,51 
- 0,90 - 128 2,9 0,95 - = 
MnO;— 29 »нМпо; — > (H¿Mn0.)——>mMn0,———=>Mmpn 15 pp, 


2,09 [os 


(0.28) 


(0,415) 


2 
(Reoz) ~on peo = a - 22% ша = ысу AM Ж 


0,51 


0,12 _ dE 
A AA O ы 
Solução básica 
+7 +6 5. +4 E 5 | 
0,34 i 
- 0.56 _ 27 _ © те o E 
Mno; —2Mn03—2 > mn03 2% »mo,— »mn,0,— > mnioH)— Mn 
240 -0,088 
0,59 
Я -0,594 = 
мостын a AOO A A 
(-0,570) 
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Blocod - Grupo 8 


Solução ácida 


+3 +2 0 


0,771 -0,44 


Fe'* 


[е(сһ)р-—5°1 , 


[Ре(СМ№),]*- 
Solução básica 
+6 +3 +2 0 


-0 
RE >Ее(Он), o >fe 


FeoZ” > Fe,0; 


(Ее(ох1?-———222———>[Ее(ох),1°^ (excesso de ox”) 


Solução ácida 


+8 +7 +6 +4 +3 +2 0 
1,04 
0,99 2 1,6 б 1,5 A Е 2 
Rio TA A RN E aa E. O E RU 
1,4 0,68 
+3 +2 


A PO TS 


(Ru(CN)P-—L86 аусымы” 


[Ru(bipy),)>—%— [Ru(bipy),]?* 


* É provável que seja Hp [Ru¿Og(OH2)y2](4 +". Ver A. Patel е D.T. Richen, Inorg. Chem. 30, 3792 (1991). 
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Blocod : Grupo8 (continuação) 
Solução ácida 
+8 +4 0 
Os0, (aq) — 0з0,——°—›0% 
0,834 
+4 +3 +3 +2 
0,45 0,634 
[05СЫ]? ? —>[О$СЬ?^ ГО (СМ) „2 5 [05(СМ),]*- 


овыс--(55---Б--коввы 


обыры ----0%У tOs(bipy))?* 


Blocod : Grupo9 


Solução ácida 
+4 +3 +2 0 


1,4 E 1,92 S —0,282 
Со0,----->Со?-------55С02------>со 


Solução neutra 


+3 +2 


[со(мн)„*—225—›.[со(мн,ь?” 


(Colphen);P*-— 22 »iColphen),J* 


ca PE je 


Solução ácida 
+3 0 


0,76 
Rh?” > Rh 


Solugáo neutra 


+3 +2 


IRh(CN)— 4 ы раһ(см) је 


Solução básica 
+4 +3 f +2 0 


0,7 0,42 -0,733 
CoO,———>Co(0H), ————> Co(0H), ————>» Co 
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Blocod - Grupo 9 (continuação) 


Solução ácida 
+4 +3 0 


2 Ж 1,0 
ig BE» (102°) ES | 


0,867 
rc iirc] 


er Вы 


mie = std 


Blocod - Grupo 10 


Solução ácida 


+4 +3 +2 0 
i 1,5 2. -9,257 А 
МІ0:-----------М2----Һ->-->Мі 


Solução básica 


¡03% 052º Ni бул 
Ni0 5 моон» Ni(0H), —— > Ni 


Solução neutra 


INi(NH 942 кі 


Solução ácida 
+4 +2 0 


Рао, — bit pg?" 0,915 Pd 


1,47 
(ғасы —— [раі —— LO pd 


0,49 
[PdBr,* Pd 


* Formulação incerta, 


POTENCIAIS-PADRÃO 
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Blocod - Grupo 10 (continuação) 


Solução básica 
+4 +2 0 


1,47 0.897 
Раб, ————>рРаО———>ра 


Solução ácida 
Pt0,(s) — spos — CE , 


Pee spe 0758 ,р 


[PtBr 0,631 [РАВ] 0.698 El 


[Ptl,]J?7 0,329 [Pt] 0,40 Pt 


Blocod : Grupo 11 


Solução ácida 
+2 +1 0 


Ж 0,159 = 0,520 ) 
Си? Си (ц 


0,340 
[си(мн,)1##—®!9_>симн,г—!9° ey 
1,12 -0,44 
Cu? [CU (EN) Cu 
Solugáo básica 


0,14 -1,36 
Cu(0H) -————>Cu.0 > Cu 
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Blocod - Grupo 11 (continuação) 


Solução ácida 


+3 +2 м К 
1,756 
Ав:0:-------------:5- А90 e AO с шелі 


Solugáo básica 


0,887 0,602 0,343 
A920——>AgO ->А0--------Һ--.---А4 


+ 0,37 
[А9(МН,),] ___ >y 


-0,3 
пасмы--------дз 


Solução ácida 


+3 +! 0 
2 
Au,0; ыт ЫН A UT Аа 
1,36 
0,926 1,54 


ПС HA 01217 ————————————————————__— 


E 0,802 І 
[AuBr,] ------:-::5::::-:--5ІАШВ ,Г 0,960 


0,854 
а t iA 0,578 
0,56 
[Au(SCN)]——— 2623 > (Au(SCN),]” 0,0662 
0,636 
0,595 


[Au(CN), ]” 


Blocod - Grupo 12 


POTENCIAIS-PADRÃO 
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Solução ácida 
+2 0 


ШЕ 2 
2п?*———°1#—›2һ 


Solução básica 


[г(он) 7—17? om 


2тон,-- б 2 
Solução ácida 


cd 0402 Sed 


Solução básica 


cd(OH)s) ——— 82% eg 


Solução ácida 
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Blocof - Lantanídeos 


Solução ácida 


+4 +3 +2 0 
20 
а?“ __AAAROaO< AA A > La 
| Ce** 1,76 >Ce?** -2,34 Се 
2 42 
Pr“ шы >pp?* pa > Pr 
-2,32 
ы22 = 
Nd?* 2,6 Умаг“ 22 Қа 
-22 
Бы сла заты —— o E 
-2,30 
| -1,55 2 | 
Sm'* —>Sm?* 52 >Sm 
-1,99 
5 Ин, 
Eu?* 0,35 >Eu?* 80 > Eu 
F -2,28 
Gd? — Gd 
+ 1 + -2 
tre LL y o sm 
` :-2,29 
-2,5 -2,2 
бү---------50у----------:--5ру 
< 
Но?” 2,33 Ho 
-2,32 
PESE балы т -йсал а ЫЫ 
-2,32 
Sn 495 225 
-2,22 
-1,05 2,8 


Y 2 sy »yb 


-2,30 


Eur — uu 


mee mm er eee mem 


POTENCIAIS-PADRÃO 755 


Blocof . Actinídeos | 


Solução ácida 


+6 +5 +4 +3 +? б 


-1,83 
Ths spy Posts Th 
-1,47 
-0,05 = 5 А; 
РаОӨН -ыріс- pr O y patam S pa 
0,27 -1,66 
3 | 
Шеш 0,17 оо; 0,38 ye —0,52 и -4,7 2% -0,1 0 
-1,38 
0,94 -1,79 
A 124 E И 013. Т | : 
Npo? — t _ npo; E E NP? 27 мрг AS NP 
-1,30 
1,03 -2,00 
a 2 04 ‚01 x -3,5 е -1,2 
o рыбы EI A АОВ овари O =P 
-1,25 
1,68 -2,07 
0,82 К 2,62 E 2,3 В ai 
Amo?!—— LO amo; —— 2% same Am sam) LR Am 
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Біосо/ - Actinídeos (continuação) 


Solução ácida 


+4 +3 +2 0 
-2,06 
Cm** 3,1 Cm? -3,7 (Cm?*) -1.2 Ст 
-2,00 
„7 ы 
ЕЕ 167 ы 2.80 es 16 A 
-1,91 
e _ E 
ery sgh qo) sc 
-1,98 
45 -1,55 


165) ——$ yg E gr] Do Es 


caracteres 


As tabelas de caracteres a seguir são para a maioria dos grupos 
de ponto comuns encontrados em química inorgânica. Cada uma 
está indicada com o símbolo adotado no sistema de Schoenflies 
de nomenclatura (como C,,). Os grupos de ponto que se qualifi- 
cam como grupos de ponto cristalográficos (porque também sáo 
aplicáveis a células unitárias) também sáo indicados com o sím- 
bolo adotado no sistema internacional (ou o sistema Hermann- 
Mauguin, como 2/m). Neste sistema, um número » representa 
um enésimo eixo e uma letra m representa o plano especular. 
Uma linha diagonal indica que o plano especular encontra-se 
perpendicular ao eixo de simetria e uma barra sobre o número in- 
dica que a rotação está combinada com uma inversão. 

As espécies de simetria dos orbitais p e d são mostradas no 
lado direito da tabela. Assim, em C,,, um orbital p, (que é pro- 
porcional a x) tem simetria B,. As funções x, у е z também mos- 
tram as propriedades de transformação de translações e do mo- 
mento de dipolo elétrico. A série de funções que se estende sobre' 
uma representação degenerada (como x e y, que juntamente en- 
globam E em C,,) estão entre parênteses. As propriedades de 
transformação de rotação são mostradas pelas letras R no lado di- 
reito das tabelas. 
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Os grupos Cy, С;, С; 
Co E h=1 C=C |Е б, h=2 G=S|E і | h=2 
(1) (т) | | Do o; | 
А 1 А! 1 1 ! x. у. R, Ay, ху А, >] 1 | Қ. К, В. х? у, 22, ху, 2.51 
| 1 i 
A" Edo El RA yaz А, |1 —1lx yz 
Os grupos С, 
G | E | h=2 с, Б Су C | e=exp(2ni/3) h=3 
(2) ; | 3)” | 
А | 1 1 | 2, Ro х2, у2, 22. ху А | 1 1 jar х +), 2 
ро» | | 3 
B La -1_ 1 аур, Б, Уеа Е | | Ж ) (x, у) (Re: Ry) (2-у!, ху) (уг, 2х) 
| 

С, | Е Ca с, С | h = 4 
(4) | | 
А 1 l 1 1 izR L+ 

і ! > 
В. 1—1 Jo ralo 4 х®— у. ху 
pedi за IE pian Ы 

КРИ» i pe yif КЫ сылы а 
Os grupos Cay 
С, ¡E С, сш) (у) |  h=4 Cy |E 2С, 30| h=6 
(тт) | | (Gm) | | 
А, 1 1 1 1 jz х,у, п А 1 1 E х-у,а 
Аз dl E > 524 тет” ху А» E ый шн 5 
В, 1 -1 1 -1 | xy Ro zx E | -1 0 | (x, y) (Re R) (2—2, ху) (2х. ут) 
в. ы Ef =] 1 РУК, у: 
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Сы Е 2С, С, 26 24! h=8 C, E 20; әс; 5б,! h=10,4=72 
(4mm) | | А, рр 1 1 [= ыу 1° 
A, 1 1 1 1 ды ху. 2? д1 | байлы 
А; ү | Esta ер E, Е 2соѕх 2соѕ2х 0 | (х. у) (Rae №.) (ex, уз) 
Bi E | г, кеш Ез ¡2 2со524 2со5х 0 | (x7 — 37, ху) 
В, |1 -=l l1 —1 l үт 
Е | 2 0 -2 0 0 | (ху) (Ra R) (xyz) 
Ce |E 2C; 26, С, 30, 304) h=12 Cow (Е С, 2, ос, h=0 
a A o A (£7) 1 11 1 (= e+y,? 
А É l l l l ljz Lyr AE ne 2) 5 
ТА есер E E (T) 1-2 2009 0 14 У) (А, Ry) (а, м) 
> ! БЕ Е,(А) 2 2 200826 0 | Eu = у”) 
Be fire кк | қ | 
E |2 1-1-2 0 о) (А, Б) (м) | | 
E, 2-1-1 2 0 0 (£ — у, ху) 
Os grupos D,, | 

“Рр, E Cx) Су) Cx) h=4 Di E 2С, 3С, h=6 
(222) (32) 
A 1 1 1 1 хер A, 1 1 1 dy? 


tr 
тә 
1 
o 
= 
© 
ж 
É 
ж 
= 
to 
| 
My 
Ж. 
des 
5 
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Os grupos D 
Б.қ Е с,(2) С.(у) С,(х) і с(ху) 6(xz) o(yz) h=8 
(ттт) 
А, 1 1 1 1 1 1 1 1 ER 
В|, 1 1 -1 -I 1 1 -1 24 R ху 
Bs, po =l 1 -1 I -l 1 -1 R 2х 

A г =] 1 E HE A 1 R уг 
Ay 1 1 1 1 әр ш] = -1 
By 1 1 -1 -1 әр sl І 1 2 
В., Lo І -1 -1 1 -1 1 у 
Ву lo -l -1 1 -1 1 1 -1 x 
Юу, Е 2С, 3C, бұ 25; 3с, h=12 
(6m2) 
A! 1 1 1 1 1 1 я-у,2 
А, 1 І -1 1 І -1 R, 
Е 2 -1 0 2 -1 0 (x, y) (2 — )?, ху) 

ү 1 І 1 -1 -1 -1 
A! І 1 -1 -1 -1 1 2 
Е" 2 =i 0 -2 1. 0 (Ro R, (2х, yz) 
Da ¡E 2С, С, 26) 2С; i 25 ор 26, 26; h=16 
(4/mmm) | 
А, = 1 | 1 1 | 1 1 1 | №+ у, 2 
А», Б 1 Ш; 454. 554 1 1 Іі. ШК -1 | R 
В, 10-1 1 Lo 10-1 1 10-1 х? 32 
By | г = ЕЕ. І t- -1 E a] 1 ху 
Е, 2 0 -2 0 0 2 0 -2 0 0 (Re Ry) (2x, уг) 
An І 1 1 1 1 E ШЕ ^ш]! эз] 
Asi 1 1 10-10 -1 -1 -=l -l 1 1 |: 
Bi 10-1 1 12-І -1 1 е1. =i 1 
Bay | 1 -=l 1 -=l 1 -1 10-1 1-1 
Е, |2 о0о 420 0 0 -2 0 2 0 ШЕСІ 
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Os grupos Р (continuação) 


Da | E 2C; 2C} 5С, б 25; 253 5с, h = 20, х = 72° 
А 1 1 1 1 1 1 1 1 | х +), г? 
2 1 1 1 -1 1 1 1 =] | R. 
Ej 2 2 cosa 2 сов 22 0 2 2 cos a 2 cos 24 0 | (x. у) 
E; 2 2 cos 24 2 сова 0 2 2 cos 24 2 cos a 0 | (х2 — 32, ху) 
A! 1 ША І -1 Sr -1 217,4 
А? 1 1 1 -1 zj -1 -1 І. | - 
Y 2 2 соза 2 cos 24 0 -2 -2 cosa -2 cos 24 0 | (Re R$) (2х, ут) 
Еу 2 2 cos 2g 2 cos q 0 -2 -2 cos 2% -2 cosa 0 | 
Da |E 2, As С, 3% 3%, La 2% a Зва 3,1 h=24 
(6/ттт) | 
Aj 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 1 ni dry, 2 
Az 1 1 1 P сай. bai 1 l 1 E =l si | R. 
В, М) 54 RD СШ Сей Қа E шу 54 | 
В, 1 -=l l1 Ты? -l 1 10-1 ІР ml -=l 1. 
Ei 2 > чей 49 0 0 2 10-10-2000 0 | (Ro R) (а, уз) 
Ex 22-1 -1 2 0 0 д ш ©з] 2 0 0 | (х2 — )?, ху) 
An 1 1 1 1 1 І -1 -1 -1 Sp = =] -1 | 
Am 1 1 1 D кй а етл “шз ср 27254 1 Li 
Biu Же | =] Pp “air 221 1-1 [| l 1 
By 1—1 > =l -l D ta 1 =l 1 г 
Еһ 2 |. ado. sed 0 @ А се] 1 2 0 0: (оу 
Еш йы ЕШ. el 2 0 O.) 1 1—2 0 0 
Don E 2C > 2% i os, 254 һ-оо 
А, (5; 1 І 1 1 1 1 2, у 
Ам (Z) | 1 -1 1 -1 1 -1 z 
As (®;) | 1 -1 1 г 4 1 R, 
Aa Ez) | 1 1 1 =. лай =i 
Е,(П,) 2 0 2 сов ф 2 0 -2 сов ф (Ro Ry) (2х, yz) 
Ej, (П,) 2 0 2 cos ф -2 0 2cos $ (х, у) 
Е, (Ag) 2 0 2 соѕ 2ф 2 0 2 cos 2ф (ху, х2 —3º) 
E», (Ay) 2 0 2 cos 2ф -2 0 -2 cos 24 
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Os grupos Da 
Du=Va E 25) С, 2C, 20, | h=8 Юм |E 2С, 3С, i 75; Boa) h=12 
(32m) | | (3m) | | 
A, Е Ro ТАН ху, 22 К ado Уй. чї. їй 4 хау, 2 
А, 21 o vel, SIR Аз |1 нат ыс ЕЕ 
B, л -1 Do E sil х=? E, 595,21 0 2-1 0 | (R. R) (Ay, ху) 
В, ОЕ СЫТ? ху | | 125450 
Е 2 0 -2 0 0 e a Aapke е Ил к 4 
(даса Жы Ж Бе ЫП = 
E 2-1 0-2 1 0 (ху) 
Da E 25, 2, 24 C, 46, 464 һ = 16 
A 1 1 1 1 1 1 11 х2 +, 22 
Ao 1 1 1 р у] R, 
E A 1 - 1010-11 
в, СС =] 1 E) ep villa 
Е 22,2 0 2 200 o | œ y) 
Е. |2 0 —2 0 2 0 0 | (x-y, ху) 
Бу 512 12 0 Jan 522 0 0 | (КВ) (ex, уг) 
Os grupos cúbicos 
Ta | E 8С, 3С, 65, 664 h=24 
(43m) | 
Aj Ж 1 1 1 1 Ars? 
А, | 1 1 l -1 -1 
E | 2 -1 2 0 0 (222 х? – у? 
| x — у) 
Т, 3 0 =] pão кш] (Ry Rys А.) 
Т, | 3 0 -1 —1 1 (x, y, 2) (ху, уг, 2х) 
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Os grupos cúbicos (continuação) 


O, E 8С; 6С, 6С зс, і 65; 85; 36, 604 h = 48 
(m3m) (= С2) 
А | 1 А | А І І 1 І 1 | х2 +) +22 
Аз, | 1 -1 -1 1 Lo І 1 - | 
Е, 22-1 0 0 2 2 о ч 2 о | (222 ~ 1? – y? 
2-2) 
Т 3 0 2 1 -1 3 1 0 -1 —1 | (Ra RR) 
Т» 3 0 1 -1 -1 3 -1 0 -1 1 (ху, yz, 2х) 
А 1 1 1 1 1 -1 -1 -1 -1 —1 
А» 1 1 =1 =f 1 —1 1 -1 -1 1 
Е, 2 -1 0 0 2 -2 0 1 -2 0 
Ты 3 0 -1 1 -1 —3 -1 0 1 1 (x, y, 2) 
Tau 3 0 1 -1 —1 -3 1 0 1 -1 
O grupo icosaédrico 
I (E 12C; 126% 20C; 15С, h=60 
А | 1 1 121 1 try 
т.13 d(1+/5) 1(1+./5) 0 -1 (х, y, z) | 
(Res Б, К.) 
Т, |3 1а4-,/5 (1+ ,/5) 0 -1 
G |4 -1 -1 1 0 
H |5 0 0-1 1 ! (222—2 – у>, 
x? — AE) 
Informação complementar: P.W. Atkins, M. S. Child e C.S.G. Phillips, Tables for group theory. Oxford 


University Press (1970). 


itais de 
imetria 
adaptada 


А Tabela А4.1 fornece as classes de simetrias dos orbitais s, p е 
d do átomo central de uma molécula AB, no grupo de ponto es- 
pecificado. Na maioria dos casos, o eixo z é o eixo principal da 
molécula; em C,,, о eixo x encontra-se perpendicular ao plano 
molecular. 

Os diagramas de orbitais a seguir mostram as combinações 
lineares dos orbitais atômicos nos átomos periféricos das molé- 
culas AB, dos grupos de ponto especificados. Quando se mostra 
uma visão de cima, o ponto representando o átomo central está 
no plano do papel (para os grupos D) ou está acima do plano (pa- 
ra os grupos € correspondentes). Fases diferentes dos orbitais 
atômicos (amplitudes + ou —) são mostradas pelo sombreamen- 
to. Quando há uma diferença grande nas magnitudes dos coefi- 
cientes do orbital em uma determinada combinação, os orbitais 
atômicos foram desenhados na forma grande ou pequena para re- 
presentar suas contribuições relativas para a combinação linear. 
No caso de combinações lineares degeneradas (aquelas classifi- 
cadas por E ou T), qualquer combinação linearmente indepen- 
dente'do par degenerado também é de simetria adequada. Na 
prática, essas combinações lineares diferentes parecem iguais 
àquelas mostradas aqui, mas seus nódulos são girados por um ei- 
xo arbitrário ao redor do eixo 2. 

Os orbitais moleculares são formados combinando-se um 
orbital do átomo central (como na Tabela A4.1) com uma combi- 
nação linear da mesma simetria. 


Tabela А41, | =. 

Don С, Dm С, Dm Cay Dsn С, Den Ce Ta On 
5 с А Al A Ag A А| A Ag А Ag 
po к B ЕЕ E E E Е En Бү ТТ, 
Р, л B E E E E ЕЁ E Es E Ту Ты 
р с A AL A А A АҒ A А, A Т, Т, 
ар с А, А А, А, Aj | А; А, A, E E, 
dep ô A Е E В.В E E E, E E Е 
do $ А, E Е В, В E E Е, E Т, To 
de r В, E Б Е, E БЇ Е, Es E Т, Ta 
і r BE E E, EEB E Т, Ту 
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Don С, 
б, А 
2, А, 
лл B; 
д, В, 

Aj 
B, 


А; 


” 
А 


Cy, 


Az 


Aj 
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Tiu 


Та 


à 
dee 


Este apêndice reúne os diagramas de Tanabe-Sugano para com- 
plexos octaédricos com configurações eletrônicas de d “ad. Os 
diagramas, apresentados na Seção 13.3, mostram a dependência 
dos termos de energias em função da força do campo ligante. Os 
termos de energias E são expressos como a razão E/B, em que B 
é o parâmetro de Racah, e o desdobramento do campo ligante A, 
é expresso como A/B. Os termos de multiplicidade diferente es- 
tão incluídos no mesmo diagrama, tornando as escolhas específi- 
cas e plausíveis sobre o valor do parâmetro С de Racah, e essas 
escolhas são fornecidas para cada diagrama. O termo de energia 
sempre é medido a partir do termo de energia mais baixa, e assim 
há descontinuidades do coeficiente angular nas quais o termo de 
spin baixo desloca um termo de spin alto nas forças de campo li- 
gante suficientemente altas para as configurações de 4" a d. 
Além disso, a regra do não-cruzamento requer a mistura de ter- 
mos da mesma simetria em vez de cruzá-los, e essa mistura expli- , 
ca as linhas curvas no lugar das linhas retas em vários casos. As 
legendas do termo são aquelas do grupo de ponto O, 

Os diagramas foram criados por Y. Tanabe e S. Sugano, 
J. Phys. Soc. Japan 9, 753 (1954). Eles podem ser usados para 
encontrar os parâmetros А, е В ajustando as razões das energias 
das transições observadas para as linhas. Alternativamente, se os 
parâmetros do campo ligante são conhecidos, pode-se prever o 
espectro do campo ligante. 
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1. d! com C=4,42B 3. а“ com C=4,61B 


2,2 
28 


10 20 30 10 20 30 
Ap/B | A0/B 
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5. dê com C=4,8B 7. dé com C=4,709B 


3A 4842 
А, t,8 


10 20 30 


6. d” com C=4,633B 


26:5 е?) 


10 20 30 


Capítulo 1 
Teste seus conhecimentos 


11 
12 
“1.3 


1.4 
1.5 


1.6 


80 Вг+п —> Br+Y 

3p. 

O elétron p adicionado está em um 
orbital (p) diferente, assim ele está 
menos protegido. 

Ni: ГАг)З 45°, №? : [АЗА 
Descendo um grupo, os raios atô- 
micos aumentam e a primeira 
energia de ionização geralmente 
diminui. 

Para С todos os orbitais p estão 
ocupados individualmente. Para С 
o elétron adicionado deve ir para 
um orbital semipreenchido haven- 
do repulsão elétron-eléiron. 


Exercícios | 
1,1 (a) № Не —> [О+р+ү 


1.2 
1.3 
1.4 
1.5 
1.6 
1,7 
1.8 
1.9 
1,10 


111 


1.12 


(b) ECHp— PN+y 
(с) EN+in — PC+H 


2 Ne +a —> ¿Me+n 
Confira nas guardas. 

0,25. 

-13,2 eV. 

De0an-1 

nº, 

Ver Figuras 1.9 a 1.14. 

Ver Tabela 1.6. 

A Tabela 1.6 mostra Sr > Ba < Ra. 
Ra é anómalo devido a seu Z, mais 
alto causado pela contração lanta- 
nídica. 

O valor irregularmente alto para 
Cr está associado à estabilidade da 
camada d semi-preenchida. 

(a) [He]252p”; (b) [Не]25'2р?; 

(с) [Ar]4s'; (d) [Ar]3d" 

(е) [Хе]4/°54'°6з°3р°; 


1.13 


1.14 


1.15 


1.16 


117 


1.18 
1.19 


(©) ІХе4/ 5d" 6s. 

(a) [Ar]3d s"; (b) [Ar] 

(с) ПАП345 (d) [Ar]3d* 

(е) [Ar]3d*; ( [Ar] 

(в) [Аг]34'%45'; 

(0) [XeJaf” 

(а) Гхе|4/ 454065; (b) [Кг}4; 
(с) [Хе]4/°; (а) [XeJ4f”, (e) [Ar] 
(D [Kr]4d”. 

(a) 7, aumenta ао longo do grupo 
exceto para о S; (b) A, tende a au- 
mentar exceto para Mg (subcama- 
da preenchida), Р (subcamada se- 
mipreenchida) e Ar (camada 
preenchida). 

Os raios do Período 4 e 5 dos me- 
tais do bloco d são similares por 
causa da contração lantanídica. 

y aumenta continuamente na 
maioria das escalas. As anomalias 
de xy em 1 geralmente são com- 
pensadas por aquelas ет А. 

25" e 2p°. 

Com algumas exceções, geralmen- 
te associadas com subcamadas se- 
micompletas ou completas, /е x 
aumentam e r diminui ao longo de 
um período. 


Capítulo 2 
Teste seus conhecimentos 


2.1 
2.2 
2.3 
2.4 
2.5 
2.6 
2.7 


2.8 


r,=((3/2)'"-1)r = 0,225. 
2. 

6. 

6. 
2421 kJ mol”. 

2.63 MJ mol”. 

T (decomp): 
MgSO,<CaSO,<SISO,<BaSO,. 
NaCIO,. 


Exercícios 
2.1 


2 
2 


2.16 


2 
3 


2.17 


2.18 
2.19 


Empacotado-compacto: (a), (b), 
(4), (e). 

Use a Figura 2.2 como guia. 

(a) Ver itens 2.3 e 2.6: (b) polimor- 
fos: diamante e grafite: os politipos 
que ocorrem em compostos em ca- 
madas, como Та$.. 

W empacotado compacto com С 
em buracos octaédricos. 

(a) Sal-gema 6:6, cloreto de césio 
8:8; (b) cloreto de césio. 

(a) Re: N.C. = 6, O: N.C. = 2; 

(b) perovskita. ” 
Cátions: grupos 1 e 2 (exceto Ве); - 
ánions: grupo 7 e oxigênio. 

(a) 6:6; (b) 12; (c) use as Figuras 
2.3 – 2.5 como guia. 

(a) 8:8; (b) 6. 

(a) Um de cada; (b) quatro de ca- 
da. 

Use a Figura 2.16 levando em con- 
sideração o compartilhamento de 
átomos periféricos com as células 
unitárias circunvizinhas. 

Use a Figura 2.17 e a sugestão na 
resposta apresentada. 

Estrutura da fluorita (CaF,). 

Ca” )=1,08Á, "(517)-1,9А 
r(Ba*)=1,38Á, (Ме7)-0,90А 

(а) 6:6; (b) 6:6; (с) 6:6; (d) 6:6 ou 
4:4. O Be pequeno pode conduzir à 
covalência que favorece a coorde- 
nação 4:4. 

(а) 2,4 MJ mol”; (b) segunda 
energia de ionização grande para 
К. 

(Ъ) < (с) < (a), baseado no tama- 
nho e na carga. 

(a) МеСО,; (b) CsI. 

(a) MgSO; (b) NaBF.. 
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Capítulo 3 
Teste seus conhecimentos 


3.1 


37 


3.8 


3.9 


СРЕО 
СЕ 


+1/2, +5. 

24 kJ mol”. 

Linear. 

S 10,20, 39,11 21. :0L: 

5371 46. 

Similar à Figura 3.24, com Cl 3s e 
3p по lado esquerdo e O 2s e 2p 
no lado direito, 

Se ele tiver quatro elétrons ou me- 


nos. 
0,7065. 


Exercícios 


31 


32 
3.3 


3.4 


(a) 

¿Ch Тр 
:Ge:CI: 
:СІ: 


a 


(d) 
ЕИ 
¿Cl :А!:СЇ: 
¿Chi 


© 
. No, . 
ДЕ, О' 


баан l — бимиб 
(a) e (b): 


ТӨ бз 

ФМ, — М, 

Кей 20: 

(o) N(+3), О(-2); 
(1) carga formal, (ii) número de 
oxidação, (iii) nenhum dos dois. 
do ЕС E 
‚ Хе. Ер 
КЕТ ТЕСЕ. 


E E 
“ү 
(a) Trigonal р!апаг; (b) trigonal pi- 
ramidal; (c) pentagonal bipirami- 
dal. 

PCI; é tetraédrico; PCI, é octaédri- 
co. 
(а) 1,76А, (b) 2,17А, (с) 2,21Å. 
2(51—0) = 932 kJ > Si=0 = 640 
kJ; deste modo, dois Si—O são 
preferidos e SiO, teria (e faz) qua- 
tro ligações simples Si—O. 


3.9 Os dados de entalpia de ligação (Ta- 


3.10 


3.11 
3.12 


3.13 


3.14 
3.15 
3.16 


3.17 


bela 3.5) indicam 2М--М---ЭМ, 
АН? = +912 kJ, 2P, —P, 
АН? = – 238 kJ. As ligações múl- 
tiplas são muito mais fortes para 
os elementos do segundo período 
do que para os elementos mais pe- 
sados. 

A diferença de —483 kJ é menor do 
que a esperada porque as energias 
de ligação não são precisas. 

(a) 0; (b) 205 kJ mol”. 

(a) Um; (b) um; (c) nenhum; (d) 
dois. 

(а) 102204; (b) 10720; 174; 


(с) 10320317430}; 

(d) 10520130; 1m4 21}. 

(a) 2; (b) 1; (0) 2. 

(a) + 0.5; (b) — 0.5; (с) + 0.5. 
(a) 4; (b, с) 


(а-с) 


œO IAHI- не + ТАН) 
O e 15H) = 15H) 
осо 15H) > лане) + ПУН) 


(d) Possivelmente estável em iso- 
lamento (somente orbitais ligantes 
e não-ligantes são preenchidos); 
não estável em solução porque os 
solventes teriam afinidade por pró- 
ton maior do que o He. 

1. 

F exclusivamente HOMO; S prin- 
cipalmente LUMO. 


а 


Energi 


3.20 


3.21 
3.22 


3.23: 


3.24 
3.25 
3.26 
3.27 
3.28 


(a) Deficiente em elétrons; (b) pre- 
ciso em elétrons. 

(a) NH;; (b) ВН,;(с) NH}. 

(a) Compare a Figura 3.49 para 
um metal com a Figura 3.57 para 
um semicondutor; (b) para metal 6 
(a condutividade) dimunui mode- 
radamente com o aumento em T; 
para semicondutor б aumenta for- 
temente com o aumento em Т; (с) 
qualitativamente similar, mas б 
para isolante é menor. 

(a) n; (b) p; (c) nenhum. 

3,55 еУ. 

n. 

n. 
518 nm. 
665. 


Capítulo 4 . 
Teste seus conhecimentos 


4.1 


4.2 
4.3 
4.4 


4.5 
4.6 
4.7 
4.8 
4.9 


4.10 


Quatro desses eixos, um ao longo 
de cada uma das ligações NH. 

(a) Dy,; (b) Ta 

Não. 

Sim (mas as duas formas quirais 
rapidamente se interconvertem). 
Triplo. 

B 
А. 

Sim. 

Ver a primeira linha na tabela de 
caracteres de Dy. | 
To 


2g* 


lu* 


Exercícios 


4.1 


4.2 
4.3 


4.4 
4.5 
4.6 


4.7 


4.8 


(а) (М), С, através do Ne o centro 
do triângulo de H,, três б, através 
de N e um de cada um dos átomos 
de H; (b) С, através de Pte per- 
pendicular ao plano do complexo; 
б, está no plano do complexo. 

(1) CO,, С,Н,; (2) 507 . 

(а) Cy; (b) Юу; (с) Ta; (d) Cuvi 
(е) С; (9 Ta. 

Eixos С, оо; O eo; i (Б) С, О оо, (с) 
36, 3С;; (d) о; С, Co a S 

Eixo o а C,, і, eixos С, múlti- 
plos não-colineares; (b) a,d e e po- 
dem ser polares. 

(a) Falta do elemento de simetria 
S, (s); (Б) somente SiFCIBrI. 

(a) С, (b) dupla degenerescéncia; 
(c) p, e p, (onde С, está ao longo 
do eixo z do 509). 

(a) О; (Ы) duplamente degentra- 
do; (с) p, e p, (onde С, está ao lon- 
go do eixo z do PF). 


va 
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4.9 


4.10 
4.11 
4.12 


(a) (ADO OE: 
55 99: 


06 
Se... 


(b) Dip legendas de simetria dadas 
na parte a. (c) di (А) € dy (Bay). 
(a) 5; (b) 1. І | 
(a) nenhum; (b) E”. 

A, B, B,. 


Capítulo 5 
Teste seus conhecimentos 


5.1 


5.2 


Ácido/base conjugada: 
(a) HNOy/NO;; (b) Н.О/ОН; 
(с) Н,5/Н57. 
[М№а(он,), А , 
<ІМп(он,), «(МОН 
<І8с(он,) 17. | 

pK, estimado pelas regras de Pau- 


- ling: (а) 3; (Б) 8; (с) 13. 


NH, aq. precipita ТІО,, que se dis- 
solve em NaOH. 
Ácido/base: (a) FeC1,/Cl”; (в) 1,77; 
(с) Mn(CO);/SnCl,. 
(H,Si);N, trigonal planar; 
(H,C);N, piramidal. 
Aluminossilicatos: Rb, Cr, Sr; Sul- 
fetos: Cd, Pb, Pd. 
B coordenado ao O; arranjo de 
C,OB piramidal. 


Exercícios 


5.1 


Confira os símbolos dos elemen- 
tos nas guardas. Confira a acidez e 
a basicidade na Figura 5.4. 


` [Co(NH,(OH)]*; SOȚ; 


СН,07; НРОҒ; [Si(OH),0T; 
5%, 


\ C¿N¿NH*; Н,РО;; OH”; 
“ CH,CO,H3: HCo(CO),; НСМ. * 


4 Г<Е <HS <NH. 


5 (a) Em água muito forte: O”; mui- 


to fraco: CIO;, МО; ; mensurável: 
COZ; (em H,SO,) muito fraco: 
СІО,; mensurável: NO;, HSO,. 


‚ CN é retirador de elétron. 


Das regras de Pauling, pK, = 13. · 
HSO} < HPO? < HSO} <HCIO,. 


.9 (а) [Fe(OH,),]”, E mais alto; (b) 


[AKOH;),]”, E mais alto; (с) ^ 
Si(OH),, é mais alto; (d) HCIO,, 
(NOX mais alto ou regras de Pau- 
ling); (e) HMnO, (NOX Mais al- 
to); (f) Н,50, (NOX mais alto ou 
regras de Pauling). 


5.10 
5.11 


5.12 
5.13 


5.14 
5.15 


5.27 


5.28 


5.29 
5.30 


5.31 
5.32 
5.33 
5.34 
5.35 


СІ,0,<50;<СО,<В,0,<А1,0, 
<В40. x №7 
NH,<CH,GeH,<H¿SiO,<HSO”, 
<H,O” HSO,F. 

Ag”. 

Poliánions: As, B, Si, Mo; polioxi- 
cátions: Al, Ti, Cu. 

Redução de um. 

4PO; +8H" > P,Oj +4H,0, 


2[Fe(OH,),1" => 
[(H,0), Fe(u — OH), Fe(OH, ),]% 


(a) H,PO, + HPO? >2H,PO;; 


(b) CO, +CaCO,+H,0> ` 


Ca” +2HCO). 

Confira os símbolos nas guardas; 
ácidos de Lewis: BF,, AICI,, hale- 
tos M(I) ou М(П) de Ga, In, Td, 
CL; haletos M(IV) de Si, Ge, Sn; 
haletos M(V) de P, Sb, As, ВІСІ;; 
dióxidos de S, Se, Te; Br,, L, IF}. 
Ácidos: SO,; Hg]; SnCL,; SbF,; li- 
gação pelo hidrogênio. 

(а) BBr, BCL, B(n-Bu);; 

(b) Me,N, 4-CH,C,H,N. 

K>1: (b), (d). 

BH, se liga ao P, BF, se liga ao N. 
Repulsáo estérica. 

(a) DMSO é base mais forte para 
ácido duro e mole. (b) SMe, é base 
mais forte para ácidos moles do 
que o DMSO. 

510, + 4HF ——>2H,0 + SiF,. 
ALS, + 3H,0 —SALO,+3H,S. 
(a) e (b) Solvente duro que se liga 
pelo hidrogénio; (c) doador duro, 
р. ex., H,O; (d) base mais mole do 
que СГ, possivelmente PR. 

Le ЅеО, se desproporciona em ba- 
ses ou se coordena a elas; S; е 
РЫ? se desproporciona em ácidos 
ou se coordena a eles. 

Os sítios ácidos do ALO, coordena 
cr. 

Hgs mole-mole, ZnO duro-duro. 
(a) EtOH + НЕ > EtOH} + Е; 
(b) NH, +HF > NH} +F”; 

(с) PACOOH + НЕ == 


PhCOO” + H,F*, 

Ambos. 

Duro. 

510, mais forte. 

Base O”, ácido 5,07. 

ASF, trigonal bipiramidal (D,,); 
А5Е2 octaédrico (0,): С, e Dap 


Capítulo 6 
Teste seus conhecimentos 


6.1 
6.2 


6.3 
6.4 
6.5 
6.6 


6.7 
6.8 
6,9 


6.10 


6.11 
6.12 


Acima de с. 1750 °С. 

Sim; E? para а reação com CI só 
levemente favorável (a reação é 
muito lenta). 

0,85 V. 

Não. 

Não. 

Oxidação pelo O, mais H,O a 
Н,50,. 

1,43 V. 

ТІ" em um mínimo 

(МЕ? =-0,34 V), ТІ” ponto mais 
alto (МЕ? = +2,19 V). 

Ма? 

Muito mais forte em solução áci- 
da. 

Fe(II) favorecido. 

Potencial de Ni(en);* / Ni mais ne- 
gativo (menos favorecido). 


Exercícios 


6.1 
6.2 


Acima de 1400 °С. 

O sobrepotencial é mais alto para a 
formação de O, por causa de um 
mecanismo mais exigente. 


6.3 Termodinamicamente adequado em 


6.4 


6.6 


6.7 


solução ácida: (a) НСІО, о-РЬО, 
etc.; (b) Fe, Zn, etc.; (су Al, Fe, - 
Zn, etc.; (d) mesmo de c. 

(a) 4Cr*+0,+4H* —> 
4Cr*+2H,0; 

(b) 4Fe”+0,+4H* —> 
4Fe*+2H,0; (с) NR; (d) NR; 

(е) 2Zn+0,+4H* —> 
2Zn”*+2H,0. 

(a) 4Cr*+0,+4H* —> 
4Fe**+2H,0; 

(b) 4Ru”+0,+4H* —> 
4Ru”'+2H,0 e/ou 

3Ru” >Ru(s)+2Ru”: 

(с) 3HCIO,+H,0 —> 
С1О;+2НС1О+Н* 

(seguido pelo desproporcionamen- 
to de CIO) РЄ 

HCIO, + О, ——әСЇО; (lenta de- 
vido ao sobrepotencial do O,). 
(d) NR. 

(a) E=E?-(0,059V/4)[log po, + 
Арн]; (b) E=E*-(0,059V/6)(6 
pH). 

Para Cr,O;: AG?=+31,8 kJ mol”, 
K=2,7 x 10% 

Para [Cu(NHy),J': AG'= +9,65 К] 
mol”, K=2,0 x 107, 

Apesar de E, AG? e К similares, 
eles diferem porque n difere. 
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6.8 


6.9 


6.10 


6.11 


6.12 


6.13 
6.14 
6.15 
6.16 
6.17 
6.18 


6.19 


QUIMICA INORGÁNICA 


(a) Desproporcionamento: 

Cl, +20H —->CI + CIO + 
Н.О; (b) muito pouco despropor- 
cionamento; (c) em ácido cinético: 
em base termodinámica. 

(a) 5N;O + 20H —— 
2NO+4N,+H,0; 

(b) Zn+ Zn +31; 

(с) 31, + 5C10; + 3H,0 ——> 
610; + SCI + 6H”. 

Ácido adicionado (pH mais baixo) 
(a) desfavorecido; (b) favorecido: 
(c) desfavorecido; (d) nenhum 
efeito, 

(a) Transferência de átomo: (b) 
transferência de elétron da camada 
externa; (c) etapa múltipla. 

+1,39 V; 2610; 

+16H"+ 14º — Cl, + 8Н.О. 
3,7 x 10”. 

(а) Fe,O;: (b) Мп,О,; (с) HSO;. 

c. -0,1 V. 

Potencial menos positivo. 
Fe™*/Fe(OH),; Ее '/Ее(ОН),. 

Se o potencial рага a redução des- 
loca-se sob adição de ligante, a 
formação do complexo é indicada. 
CO, abaixa o pH e favorece a oxi- 
dação. 


Capítulo 7 
Teste seus conhecimentos 


7.1 
7.2 


7.3 
7.4 
7.5 


7.6 
77 


7.8 


А é trans, В é cis. 

(a) cis-[PtC1 (H,O); 

(b) [Cr(NCS) (NH); 

(с) [Rh(en),]*, 

Substitua Co pelo Cr em 39a e 
39b. 

Somente (a). 

5,61. 
Ver discussão da Figura 7.12. 

As diferenças na região de 6-8 eV 

podem ser atribuídas à falta de elé- 
trons d para Mg(ID. 

LFSE aumentou de alto para baixo 
estado de spin. 


Exercícios 
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7.2 


7.3 


Confira as posições dos elementos 
no verso da capa, complexos de 
haletos tetraédricos: Fe”, Co”, 
М“, Cu” e Zn”. 

(a) Rh*, If, Ni”, Pd”, Pé”, Au”; 
(b) СЇ, PUNA), МКСМ). 
(a) Ver 10 e 11; (b) o prisma trigo- 
nal; (с) (СгОн,)7, 
ІСо(мн, >, Fe(CN)". 


7.4 


7.6 


7.7 


7.8 


7.9 


7.10 


7.1 
7.12 


7.13 


7.14 


7.15 


7.16 


7.17 


7.18 


(a) Tetracarbonilníquel(0), tetraé- 
drico: (b) tetracianoniquelato(2—), 
quadrado planar; (e) tetracloroco- 
baltato(2—); (d) hexaaminní- 
quel(2+). 

(a) Ver 34; (b) ver fórmula de ox” e 
a descrição na Tabela 7.1 e na Figu- 
ra 7.7; (c), (d) e (e) ver ligantes na 
Tabela 7.1. 

(a) Fig. 7.1; 

(b) 12; 

(с) INCAgCN]. 

(a) [CoCI(NH;);]Cl,; 

(b) [Fe(OH;),JNO;; 

(с) [cis-RuCL(en).); 

(а) [Cr (NH;);(4-OH)JCI,. 

(a) cis-tetraamin-diclorocro- 
mo(+1), rrans-tetraisocianatodia- 
miacromo(-1); (b) trans-diammi- 
natetraisotiocianatocromo(IID): (с) 
bis(etilenodiammina)oxalatoco- 
Бако(Ш). 

(a) сїз e trans; (b) quadrado-planar 
com trans fosfanos; (c) um isôme- 
го; (а) dois isômeros; (е) três isô- 
meros. 
trans-carbonilclorobis-(trifenilfos- 
fano)irídio(I); dicarbonilcloro- 
bis(trifenilfosfano)irídio(D),; dicar- 
bonilidretobis(trifenilfosfano)irí- 
dio(D. 

Quiral: (a) (d) (e). 
[Co(NH,),(OH,)]C1, rosa; cloreto 
de pentaaminaquocobalto(III); 
[CoCI(NH;)sCI, roxo; cloreto de 
pentaaminclorocobalto(TIT). 
Violeta: [Cr(OH,)¿JCl,; verde: 
[Cr(OH,),C1]CL, ambos os com- 
plexos sáo octaédricos. 
trans-diamindiaquoplatina(ID), 
quadrado-planar. 
[PNH,),J[PtCL] tetraaminplati- 
па(П) tetracloroplatina(IT); 
[PENA ),]INO,],, nitrato de te- 
traaminplatina(ID); Ag,[PtCl,], te- 
tracloroplatinato(TI) de prata (D. 
Ambos sáo quadrado-planares; o 
isômero | é trans e o outro é cis, 
Os ligantes PX, são equivalentes 
dentro de cada isômero, mas os 
deslocamentos químicos irão dife- 
rir entre os isômeros (о acopla- 
mento “P será muito diferente en- 
tre os isômeros). + 

(a) Para o RMN de *P ver 7.17; о 
RMN de ЭС mostrará ligantes CO 
equivalentes para o isômero cis e 


duas séries equivalentes para o isô- 
mero trans. 

(b) Somente um deslocamento 
químico de P e um de "С para о 
isômero de fosfano axial; um úni- 
co deslocamento químico simples 
para *P no isómero de fosfano, 
mas dois deslocamentos de “C se- 
parados em uma razão de intensi- 
dade de 1:2. 

O orbital ligante consiste nos dois 
orbitais Po em fase com Ptd.., e 


“no orbital antiligante os orbitais 


Рс estão fora de fase com 4.2. 

(а) e (e) f, 2,4 А; 

(b) 5,2, 0,42: (с) By 2А; 

(d) ho 1,2A,; (©) EP, 0,647; 

(е) ef, 0. 

Não: Н, doador с forte nenhuma 
interação л; doador с PPh, + re- 
ceptor л. 

(а) 0; (b) 4,9; (с) 1,7; (d) 3,9; (е) 
0; (4) 4,9; (g) 0. 

Amarelo, rosa е azul, respectiva- 
mente. 

Ver Figura 7.12 e discussão asso- 
ciada. 

Perclorato: diamagnético 

(dd AA quadrado pla- 
nar; tiocianato aproximadamente 
octaédrico г? е; com elétron de- 
semparelhado em e. 

Octaedro distorcido. 

Distorção de Jahn-Teller no estado 
excitado. 

Mecanismo dissociativo. 

A velocidade: do processo associa- 
tivo depende da identidade do li- 
gante que entra e, assim, ela não é 
uma propriedade inerente do 
[M(OH)g]”. 


Capítulo 8 
Teste seus conhecimentos 


8.1 


8.3 


(а) Ca(s) + Н.(=) ——> CaHx(s); 
(b) NH;(g) + BF(g) —> 
H;N-BF.(s): 

(с) LiOH(s) + Нє) ——NR. 
Et,SnH + CH;Br> 

Et¿SnCH, + HBr. 

H,B-OR, + H,C=CH, ——> 
CHA,¿CH,CH, + OR,, 

BH;+CH, CH=CH, —> 
CH,CH,CH.BH,, 

BH, + NH=! —>H,+H,B-NH,. 
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Exercícios 


8.1 


9 
lo 


8.4 


8.6 


8.7 


8.8 
8.9 
8.10 


8.11 


8.12 


8.13 


(а) Н(+1), 5(-2): (b) K(+1), 
H(-1); (с) Re(+7). Н(—1); 

(а) Н(+1), S(+6). О(—2); 

(е) Н(+1), Р(+1). О(—2). 

Indústria em temperatura elevada: 
CH, + HO ——>CO0 + ЗН, 

CO + H,O ——>CO, +H, 

C + 2H,0 ——>CO, + 4H.. 
Laboratório em temperatura eleva- 
da: 

2HC1 + Zn ——ZnCl, + H, 

NaH + CHOH —SNaOCH, + 
Н.. 
(a) Confira com a Figura 8.2; (b) 
confira com a Tabela 8.6; (c) Gru- 
ро 13, Grupo 14. Grupos 15 ao 17. 
(a) Hidreto de bário, salino; (b) si- 
lano, preciso em elétron, molecu- 
lar; (c) amônia rica em elétron, 
molecular; (d) arsano, idêntico ao 
NH,;-(e) hidreto de paládio, metá- 
lico; (f) iodeto de hidrogênio, rico 
em elétron. 

(a) BaH, +2H,0 > 2H, +Ва(ОН),; 
(b) HI+NH, > NH, E; | 
(с) РаНн,—2—эРан‚+($/2)Н.; 
(d) NH, + ВМе > H;NBMe,. 


Sólidos: BaH,, Ран, y; líquidos, 
nenhum; gases: SiH,, NH,, AsH,, 
HI, PdH, condutor elétrico. 

H,Se curvo, C,,: P,H,, piramidal ao 
redor de cada Р, С,; Н,О“, pirami- 
dal, C,,. 

(b) 

Me,SnH, uma ligação Sn—H fraca. 
(a) Н,О<Н,5<Н,5е; 

(b) H,Se<H,S<H,O. 

(1) Combinação direta: Pd + x/2 
Н, —>PdH;; 

(ii) protonação de um sal: NaCl + 
Н,5О, ——>HCI + NaHSO,; 

(iii) metátese: 4BCI, + 

3LIAIH, ——>2B,H, + ШАІСІ,. 
(a) CaSe + НС((ад)--аСІ, 


+H,Se; (b) SiCL, + LÍAICI, —>; 


SiD, + LiAICL,; 

(с) 2GeMe,CL+LiA1H, ——> 
2GeMe,H+LiAICI,; 

(а) Si+2HC1 ——> SiH,Cl, 

(+ outros clorossilanos) 
251Ң,СІ, == SiH, + SiCl,. , 
(1) Não, B,H, +30, ——>B,0;, + 
3H,0,, 

(ii) Ver Quadro 8.1. 


8.14 


8.15 


8.16 


8.17 


8.18 


8.19 


BH, <AIH,>GaH;; AIH; 

agente redutor mais forte; 

GaH + 4HC1 ——>GaCL, + 4Н,. ` 
(a) 2NaBH, + 2H;PO, —— 
2NaHPO, + В,Н,. 

B,H¿+ THF ——>2H,BTHF, 
H;BTHF + 3C,H,>3BEt, + THF: 
(b) BH,THF (de acima) 

+ Et N ——>Et,NBH + 

THF ou NaBH, + NH,Br 

198 5H, + H, + NaBr. 

Si + 2C1, ——>SICI, (destil.); 
51С1,+ 2H, —Si + 4НСІ. 

Os hidretos do Período 2 são volá- 
teis, exceto para BeH,; os do Pe- 
ríodo 3 СаН,е AlH, não são volá- 
teis, o restante é volátil. Os hidre- 
tos do Período 2 geralmente são 
mais termodinamicamente está- 
veis (В.Н, versus AIH, é uma ex- 
ceção). 

Os hidratos de clatrato em que o 
criptônio está contido em uma 
gaiola de (H,0), ligada por hidro- 
gênio. 

Ver Figura 8.6. 


Capítulo 9 
Teste seus conhecimentos 


91 


9.2 


9.3 


9.4 


9,5 


9.6 


(а) cripta 2.2.2, Rb* > Na+ = Cs > 
Li; (b) EDTA, Fe” > Cu”. 

V(V), VOZ. 

Re,CI(PPh,); Re, triángulo com 
Cl terminal e unido por ponte e 
um PPh, sobre cada Re. 

Estrutura em camada com intera- 
ção de van der Waals fraca entre as 
camadas. 

(а) (Me),SAICI, + GaBr, — 
Me,GaBr, + АІСІ, 

(Ga — S mole/mole), (b) 2ТІСІ, 

+ CH,O + H,O ——2TIC1 

+ СО, + 4H* + АСГ. 

ОО?“ que contém (УІ). 


Exercícios 


9.1 


9.2 
9.3 


Confira a posição no verso да ca- 
pa; (a) diminui no grupo; (b) au- 
menta para baixo no grupo; (c) au- 
menta para cima no grupo. 

(a) Mg” (maior q/r); (Б) Sr: (с) К^. 
(а) CaF, coord. 8 (cúbico), Мо5, 
coord. 6 (prisma trigonal); (b) СӘ, 
em camada, MoCl, contém agrega- 
dos Мор; (с) ВеО coord. 4:4, СаО 


coord. 6:6; (d) dímero de Мо, uni- 

do por ponte de acetato (27); o cen- 

tral rodeado por 4 Be” (5). 

Ver nas guardas, С: St”, Т”, 99; 

O: Cr, Mn; М: Fe, Co, Ni, Cu, Zn. 

Bloco d; estados de ox. superiores 

mais estáveis, estados de ox. supe- 

riores do bloco р menos estáveis: 

ver Apêndice 2. 

(a) Cr” + Бе —— Cr" + Fe” 

(estado de ox. +2 mais estáveis pa- 

ra a direita de uma série do bloco 

а); 

(b) 2СгО + 2M00,+ 20H —> 

Сг,О,+ 2M00; + H,O 

(a estabilidade do estado de oxida- 

ção mais alto aumenta para baixo 

em um grupo): 

(с) 6MnO, + 10Cr” +11H,0 —> 

6Mn”* + 5Cr207 + 22H” 

(estado de ox. máximo menos está- 

vel da direita para a esquerda nas 

séries 3а). 

9.7 (a) Ni”; (Б) os íons de metal de mes- 
mo número de ox. tornam-se mais 
moles indo para a direita de uma 
série 4, 

(с) Ni” + H,S ——>NiS + 2H”. 

9.8 (a) Confira nas guardas; (b) TiF, 
através de NiF,; (c) Sc, Y e lanta- 
nídeos, Zr e Hf, Nbe Ta, Moe W, 
Tc e Re; um exemplo é Mo,Cl,.. 

9.9 Cis-[RuíLCKOH))] + OH — 

Cis-[(RuLCI(OH)] + H,O+ e” 

(os e” podem ser transferidos para 
um eletrodo que mantém o poten- 
cial no sistema). O estado de ox. 
mais alto promove acidez, entáo 
[Fe(0H,),]” é mais ácido do que 
[Ее(ОН,),]“. 

(a) NR; (b) 6МоО + 10H" —— 
[Mo,0 9] + 5H,0; 

(с) 3ReCl, + 2Mn0, + 81,0 —— 
зКеО + 2МпО, + 16H"; 

(d) 6MoCL, + 2НСІ, + 2НС1 + 

2Н,0--- 

[A,0].[Mo,Cl,,]. 

trans-octaedro, cis octaedro (49), 
trans octaedro (d”), piramid. quad. 
lónico ou de fronteira: Nil,, iôni- 
со; МӘСІ, FeF,; PtS mais cova- 
lente; ligado por M—M: WCL. 

(a) 2TiO + 6НСІ —> 

2Ti” + H, + 2H,0 + 6СГ; 

(b) Ce” + Fe” —> Fe" + Се”; 
(с) 2Rb,0, + 14H,0 —— 18Rb” 


9.4 


9.6 


9.10 


9.11 


9.12 


9.13 
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9,14 


9.16 


9.17 


9.18 


9.19 


+ 180H + 5Н,; 

(d) 2Na + 2CH,0H —> 
2Na(OCH) + Н,. 

(a) сіл, O.L.=4; 

(b) ors", O.L.=4; 

(с) or SS no, O.L.=0. 

(a) Zn(NH,), + мн —> 
Zn(NH9; ; 

(Б) Zn(NH;), + 2KNH, — 
Zn(NH,), + 2Kº. 

(a) Hg” + Са———эНе + са”; 
(b) TI” + Ga ЭТ! + Ga”; 

(c) NR. 

(a) Grupo 13 máx. estado de ox. 
3+; ignorando os sistemas ligados 
por elemento-elemento como 
BHi +3 mais estável para os 
elementos leves B; Al. O estado 
+1 é progressivamente mais está- 
vel do Ga ao ТІ. Similarmente no 
Grupo 14 ignora sistemas ligados 
por elemento-elemento +4 é mais 
estável para os elementos mais le- 
ves e +2 é mais estável para Pb. 
(b) (0) 

Sn” + PbO, + 4H" —— 

Sn” + Pb” + 2H,0 (ajusta): 

(ii) T+ AL SAI + TI; 

(іі) 3ш” —> In" + 3In; 

(iv) 2Sn” + O, + АН ---э25п,4 
+2H,0; (v) NR. 

(1) 1,32 V; (11) 2,40 V; 

(ш) 0,32 V; (iv) 1,08 V; (у) -0,02 
V. 

(a) 2Ln(s) + 6H ——2Ln” + 
ЗН,; 

(b) o estado +3 é sem dúvida o 
mais estável; (c) cério (+4) e euró- 
pio (+2). 

Ce(1O,), e EuSO, possuem solubi- 
lidade baixa comparada com os 
sais de Ln”* desses ânions. 

Ver Figura 9.33; “Sr e "Се pos- 
suem rendimentos altos e apresen- 
tam perigos sérios. 

Os orbitais 4f nos lantanídeos não 
têm densidade de probabilidade 
significativa no raio iônico. Os or- 
bitais 5f estão mais expostos aos 
ligantes. 


Capítulo 10 
Teste seus conhecimentos 


10.1 


(a) ВСІ, + 3EtO11 —— 
B(OEt), + ЗНСІ, protólise; 

(b) ВСІ, + МС,Н; —— 
CLBNC,H,, ácido base de Lewis; 
(с) BBr, + F,)BNMe, —— 


Br,BNMe, + BF,, acidez de Lewis 


do BF, < BBr,. 

10.2 3NMeH, + ВСІ, ——> 
Me,N,B,Cl, + ӨНСІ. 

Me,N,B,Cl, + 3MgMeBr —— 
Me,N,B,Me,+3MgBrCl. 

10.3 Sete pares de elétrons do esquele- 
to. 

10.4 Pares de elétrons da estrutura; xi- 
do; ver a Tabela 10.4. 

10.5 2[ВЬН,;] + ALMe, —— 

2[B H AlMe] + 4CH,. 
10.6 1,2-B,¿C.H,.LiBu—— 
1,2-B ¿CH ioli + 2C,H 0. 
1,2-B ¿CH oli, + 251- 
Me,Cl, =— 
1,2-B „С,Н,,(51Ме,С]), + 2LiCl. 

10.7 (a) Elétrons são adicionados à li- 
gação л; (b) elétrons são retirados 
da ligação л. 

10.8 “CO + 2МпО, —— "CO, + 
Мп,О,. 

“CO, + LiBMe,H —— 
Li['"CHO,] + BMe,. 

10.9 SiO; cíclico (com um O unindo 
por ponte entre cada Si e dois O 
terminais em cada Si) 
457 —— 16+, 1207 —— 24- 
deste modo n = 8. 

10.10 A Fig. 10.29 (a) tem 24 vértices; 
assim o número total de Sie Al é 
24, 

Exercícios . 

10.1 Confira nas guardas; (a) Os metais 
do Grupo 13 do Al ao ТІ, os me- . 
tais do Grupo 14 do Sn ao Pb; (b) 
de C ao Sn no Grupo 14; (c) alta- 
mente oxofílico: B, Al, C e Si. 

10.2 Calcule da Figura 10.2; dois áto- 
mos B estão mais próximos do ob- 
servador nessa orientação. 

10.3 В,О,+ 3Mg ——>2B + 3MgoO; 
SiO, + 2C —— 951 + 2C0; 
GeO, + Н, ——>Ge + 2H,0; 
Embora С seja o agente redutor 
mais barato, à temperatura eleva- 
da, é usado forno elétrico para pre- 
parar Si, е a recuperação de Ge 
provavelmente é a mais eficiente. 

10.4 SiF,<BF,<BCI;<AICL,; 

(i) F,SiNMe + BF; 

F,BN Me), + SiF,; 

(ii) FBNMe + ВСІ, — 
CL,BNMe, + BF; 


(iii) NR (a reação é controlada por 
duro mole). 


10.6 


10.7 


10.8 


10.9 


10.10 


BCI, + Не ——ЭВ,СІ, + Несі, 
(descarga elétrica); 

B,Cl, + С,Н, —— 
CLBCH,CH,BCL,; 
3CLBCH,CH,BCL, + 4А5Е, ——> 
3F,BCH,CH,BF, + 4А5СІ,. 

B: N.C. = 3 ou 4, C: N.C. = 3; Si: 
N.C. = 4; parcialmente determina- 
da pelo tamanho do átomo central: 
C <B < Si, também ligando múl- 
tiplo em ligações de CO e de BO. 
В.Н, nido boranos mais estáveis 
do que агаспо (В,Н,,). 

(а) 2В.Нә() + 120,(2) —— 
5B,0,(s) + 9H,0(g); 

(b) o sólido B,O, se depositaria 
dentro da máquina. 

(a) В,,Н,, é nido (Ы) 12 pares de 
elétrons da estrutura. 

Confira em relação à síntese de clo- 
so-B C-H, e depois a clivagem 
da base e a redução com FeCl,. 


10.11 (a) Arranjo hexagonal do átomo nas 


10.12 


10.13 


10.14 
10.15 


10.16 
10.17 


10.18 


10.19 


lâminas empilhadas; empilhamen- 
to diferente de B sobre N em BN, 
С compensa С no grafite; (b) о 
grafite reage com Na e Br,, BN 
não; (c) lacuna grande HOMO- 
LUMO em BN não fornece fonte е 
escoadouro para е. 

(а) 3PhNH, + ЗВСІ, ——> 
Ph,N,B,Cl, + 6HCI; 

(b) Ph,N,B,Cl, + 3NaBH, ——> 
Ph;N;B,H,+ 3NaBH,Cl. 

Confira em relação à Tabela 10.4 e 
a estrutura 24. 

B-H;<B;H,<B oH 4. 

(a) Е C >Si > Sn ~ 0; BN > 

AIP > GaAs; (b) aumenta; (c) © = 
o° exp[E/2kT], assim с para AIP 
com um E, maior é mais sensível à 
temperatura. 

Confira em relação à Fig. 10.24. 
Grafite + K(am) ——> KC;; (b) C 
aquecido com Cu —— CuC,; (с) 
К(уарог) + Cy ——K¿Cgo- 

O carbono preto (pigmento de tin- 
ta); carbono ativado (adsorvente), 
sílica gel (adsorvente), silício 
amorfo (células fotovoltaicas). 

(a) (1) semicondutor duro B, metal 
maleável Al; (ii) diamante é mais 
duro e tem maior E, do que o Si; 
(b) molécula linear СО,, gása Те 
p ambiente; sólido duro tridimen- 
sional SiO,; (с) os CX, não são « 
ácidos de Lewis simples; SiCl, 
ácido de Lewis moderado; (d) BX, 
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10.21 


10.22 


10.23 


molecular para X = F, Cl, Br, I; vá- 
rias estruturas estendidas de AIX, 
em sólido, Al,Cl, e А1,Вг; em sol- 
ventes não-coordenantes. 

K,CO, + 2HCL —— 

2KCI + H,O + СО,. 

Na,SiO, + 2H —— 

2Na* + 510-Н,0 (sílica gel) 
Cadeias lineares de jadeita de 
(SiOy),; kaolinita em camada, ver 
Figura 10.27. Si está 4-coordena- 
do em ambos os materiais. 

(a) 48 O unido por ponte; (b) ver 
Figura 10.29. 

Ver Figura 10.28, camadas 2:1 
consistindo em tetraedro de SiO, 
octaedro de AlO,, tetraedro de 
SiO; a pirofilita possui camadas 
neutras; a muscovita possui cama- 
das carregadas unidas por íons K* 
e é mais frágil. 


Capítulo 11 
Teste seus conhecimentos 


11.1 


11.2 


11.3 


11.4 


11.5 


11.6 


11.7 


De acordo com a interpretação da 
КРЕСУ, o Bi 3-coordenado pode 
ter um par solitário no Bi. 

O enxofre (Grupo 16/VI) deveria 
ser um oxidante mais forte do que 
P (Grupo 15) uma vez que a eletro- 
negatividade aumenta com o núme- 
ro do grupo. 

A reação empregada para sinteti- 
zar a hidroxilamina, que produz o 
intermediário N(OHX(SO,),, em- 
bora provavelmente envolva o ata- 
que de HSO, (que atua como a ba- 
se de Lewis) no NO, (que atua co- 
mo um ácido de Lewis), conse- 
quentemente o estado de oxidação 
formal do átomo de N muda de +3 
em NO; para +1 em N(OHXSO,),, 
isso também pode ser visto como 
reação redox. 

O polidiclorofosfazeno pode ser 
convertido em outros polifosfaze- 
nos pela substituição nucleofílica. 
Ver equação substituindo 
[Na“IN(CH;);] pelo C,F,O”. 

Вг e CI são catalisadores em po- 
tencial. 

(а) SO,: ver formas de ressonância 
para NO; isoeletrônico (6), Р; 
(b) SO,F: ver XO; isoeletrônico 
Tabela 3.1; С,,. 

38 e (19 pares), excluir nove pa- 
res solitários radiais dá 10 pares de 
e” no esqueleto, closo, consistente 
com 38. 


11.1 


11.2 


11.3 


11.4 


11.5 


11.6 


11.7 


11.8 


11.9 


11.10 


11.11 


11.12 


11.13 


11.14 


Exercícios 


Confira nas guardas; (а), (b), (с), 
(4); Bi é um metalóide, o restante 
são não-metais; mas todo oxigênio 
pode alcançar o número de ox. 
máx. do grupo; efeito forte do par 
inerte do Bi. 

(a) Segunda equação, seguida por 
P, + 50, ——>P,0 y, então P,O, 
+ 6ӨН,О---МН,РО, (b) grau de 
fertilizante; (c) custo de energia 
alta para a preparação de P,. 

(a) 6Li + №, —>2Li,N, (b) Li,N 
+ 3H,0 —S3LiOH + NHy; (с) é 
mais barato produzir H2 do que 
Li. 

NCI, altamente instável, não МСІ;; 
PCI, e PCI, estável. 

(a) РС]; tetraédrico; (b) PCI; gan- 
gorra; (с) AsCl, bipirâmide trigo- 
nal. 

(a), (b) ver 11.2(a); (c) 2H,PO, + 
3CaCl, ——>Ca,(PO,), + ӨНСІ. 
10-7: N,, NO”, (CN): Пе: 05, 
(NO); Пе-: 05, (NO); 14-7: 
(ОҒ); М,Н}. O oxidante mais forte 
está em itálico; a base mais forte 
está entre parênteses. 

(а) COZ; (b) COS”; (с) С,О?; 

(d) С; (e) СН,. 

(а) 4NH, + 70, ——>6H,0 + 


2NO,; NO, + H,O —2HNO, + 


NO; 

(b) 2NO, + 20H ——>NO); + 
NO;+H,0; 

(с) NO; + 2HSO; + H,O —— 
NH,OH' + SO;. NH,0H' + 

ОН ——>NH,0H + H,O; 

(а) NaNH, + N.O ——>NaN) + 
NaOH + NH,. 

P.(s) + 50,(g) ——Py0 o(s): Р, 
náo é o alótropo mais estável. 
Compare com a Figura 11.5; 
Bi(V) é prontamente reduzido; as 
espécies ВІ(Ш), P(IIT) e P(V) são 
muito menos propensas à redox. 
Mais rápido: o eletrófilo bom МО" 
é formado e os mecanismos geral- 
mente procederam através do ata- 
que no NO” pelos nucleófilos. 

A lei de velocidade contém um ter- 
mo p(NO)”. Então, à pressão par- 
cial baixa NO não é rapidamente 
oxidado. 

(a) PCI, + H,O ——>POCI, + 
2НСІ; 

(b) PCI, + 8H,0 ——>2H,PO, + 
10HCI; (с) PCI; + АІСІ, —— 
ІРСІ ДІСІ; 


11.15 


11.16 


11.17 


11.18 


11.19 


11.20 


(д) ЗРСІ; + 3NH,CI— SN Cl, 
+ ІЗНСІ. 

Н,РО, + Си? + H,O —>H|PO, 
+ Cu + ЗН", Е = + 0,839 V, 
H,PO, é um agente redutor útil. 
(а) +1,068 V; (Б) Cr” não é um ca- 
talisador bom para o despropor- 
cionamento de Н,О,. 

(a) en; (b) en; (c) possivelmente 
5О.; os solventes básicos são com- 
patíveis com ánions altamente re- 
dutores. сар desproporcionaria 
com en para formar um complexo 
de Ca” com еп е Cd. 

Do mais redutor SOJ, SO;, SO; 
ao mais oxidante. 

(а) Те(ОН),; SO;, (b) o Te(VID 
acomoda mais ligantes e é menos 
ácido; (с) PO(OH), e Sb(OH), 
mostram a mesma tendência no 
Grupo 15. 

(a) Quadrado; (b) possivelmente 
estrutura do P,S,, 41. 


Capítulo 12 
Teste seus conhecimentos 


12.1 


12.2 
12.3 


12.4 


12.5 


SO, e Sn” são termodinamica- 
mente adequados, mas os produtos 
de oxidação do primeiro são mais 
fáceis de separar a partir do produ- 
toe S é muito mais barato do que 
Sn. 

Piramidal, C, 

L, ІВг;, Br}, átomo central hiper- 
valente. 

Em solução ácida: F, e Cl,. A rea- 
ção de F, é rápida. 

2Xe0; —>Xe0; + Xe + O,, 
2ХеО + 2H,0 —2Xe + 40H 
+ 30,, duas reações independentes 
(desproporcionamento do xenato e 
oxidação da água); sua razão de- 
penderá das condições. 


Exercícios 


12.1 


12.2 


“12.3 


Confira com a Tabela 12.1, F, le- 
vemente verde-amarelado, Cl, ver- 
de-amarelado, Br, marrom, I, roxo 
na fase gasosa ou em solução di- 
luída de hidrocarboneto; os gases 
nobres são incolores. 

Br, e L, pela oxidação de solução 
de haleto com Cl,; eletrólise 
aquosa de Cl,, eletrólise não- 
aquosa de F,. 

Confira com a Fig. 12.3; 

Cl, + ОН ——>HCIO + CI. 
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12.4 


12.7 


12.8 


12.9 


O O, lóbulos vazios 
em cada terminal aceitam elétrons 
das moléculas doadoras. 

(a) NH, é ligado por hidrogénio; 
(b) a eletronegatividade alta de F 
diminui a basicidade de N. 

(a) NCCN + 20H ——NCO + 
CN + CN + H,O; (b) 2SCN + 
MnO, + Н —>Mn” + (SCN), + 
2H,0; (с) + Cs. 

(a) Octaédrico, bipirâmide penta- 
gonal; (b) IF, + SbF, — 
[IF;][SbF;]. 

(a) Mais forte; (b) nenhuma mu- 
dança; (c) mais fraco. 

(a) Não, Sb em estado de oxidação 
máximo; (Ы) СН,ОН explosivo é 
um agente redutor, BrF, um agente 
oxidante forte; (с) BrF, pode ser 
oxidado, mas é provável que náo 
explosivamente; (d) explosivo, 
S,Cl, facilmente oxidado. 

Br; +1, ——21Br + Вг. 

Cátions grandes estabilizam 
ánions instáveis grandes. 


2 Radical CIO, angular; LO, tem 


ponte de oxo entre dois ІО,. 
НВгО, é mais ácido, mas menos 
estável do que HJO,. 

(a) O potencial de redução aumen- 
ta com o decréscimo do pH; (b) 
ет E(pH=7)=0,78V ys 
E(pH = 0) = +1,20 V. 

A redução do oxoânion é mais fa- 
vorável porque os prótons são con- 
sumidos naquela semi-reação. 

As ligações periódicas І--О são 
mais lábeis. 

(a) C103; (Ы) CIO”. 

(a) e (d) porque possuem cátions 
reduzíveis associados a um ânion 
fortemente oxidante, CIO,. 

O He tem uma velocidade sufi- 
ciente para escapar da atmosfera. 
(a) He; (b) Xe; (c) Ar. 

(a) Xe + F, ——>XeF, luz do sol; 
(b) Xe + ЗЕ, ——>XeF, pressão 


- de F, alta, 300°C; (с) XeF, + 


3H,0 ——>Xe0, + 6HF. 

(а) XeF (quadrado-planar); (b) 
XeF, linear; (с) ХеО, piramidal; 
(d) IF”. 

(a) Todos os três compartilham um 
único par de elétrons e têm um ос- 
teto ao redor de cada átomo. Car- 
sas formais: СІ(0) О(-1); Br(0); 
Хе(--1), Е(0); (b) Eles são isolobu- 


lares; (c) Todos os três exibem al- 
guma eletrofilicidade na ordem 
CIO <Br,<XeF'. A carga formal 
positiva по XeF” correlaciona-se 
com sua acidez de Lewis e a ele- 
trofilicidade. 

(a) Oito pares de elétrons ao redor 
do Xe; um par é solitário. (b) A 
configuração desses pares podem 
conduzir a um antiprisma quadra- 
do (17) ou dodecahedro (18) com 
um vértice desocupado. Se o par 
solitário não for estereoquimica- 
mente ativo pode resultar em es- 
truturas típicas hepta coordenadas; 
uma bipirâmide pentagonal (13) 
ou octaedro tampado (14). As últi- 
mas duas estruturas parecem mais 
prováveis. 


Capítulo 13 
Teste seus conhecimentos 


13.1 
13.2 
13.3 
13.4 
13.5 
13.6 


EE 

(a) *P; (в) 2. 

a Ту. Ае “Lo Es 

17 500 em ! e 22 400 cm” 5 

“А, рага Ep Tie T ligante. ` 
Uma banda extra. 


2g? 


Exercícios 


13.1 
13.2 
13.3 
13.4 
13.5 
13.6 
13.7 
13.8 


13.9 


13.10 


13.11 


13.12 
13.13 


13.14 


(a) $S; (b) РЕ; (c) Р; (d) °P. 
(a) ?Е; (b) °D; (с) $, 
(a) 25; (b) `P (fundamental), їр, 18. 


Зр?: F; 44%; са” 
B*: 15; Na: 5; ті E; Ag”: 15. 
B=86lcm ! C= 3168 cm”. 


ФА Т; ; Ф, А. 

Do diagrama de T-S: (a) В = 770 
1, А = 8500 ст"; (b) В = 720 

еп, A,=10750 cm”. 

Т, transferência de carga, 

TCML. 

Fraco: LF proibida por spin ; mé- 

dia: transições LF permitida por 

spin; forte: transição TC. 

[FeF,]” só tem uma banda LF 

proibida por spin; [CoF,]” tem 

E, <—Т, que é permitida рог 

spin. 

CN é mais covalente, 

Uma banda LF proibida por spin, 


duas bandas LF permitida por spin, 


e uma banda TCLM respectiva 
mente, 

[Cr(OH,),]”: bandas LF que são 
fracas; CrO; : bandas TCLM per- 
mitidas. 


13.15 
13.16 
13.17 
13.18 


13.19 
13.20 


(С(ОН,)7% bandas faces de LF; 
CrOŽ; bandas CTLM permitidas. 
Gg (a) de. d, (b) dec) xy de 
energia mais baixa; energia mais 
alta (xz, у2), Ze y. 

Mn( VII) é d e não tem bandas LF. 
As duas bandas TCLM são ty, € е,. 
A diferença é Ar. 

TC metal-metal. 

Sm”, "E Eu”, *$; Yb”, 8. 


Capítulo 14 
Teste seus conhecimentos 


14.1 
14.2 


14,3 
14.4 
14.5 


5,1 L mol” s”. 

ІРІСІ; 12 “эн, — PE [PtCL,PPH,J" 

— strans-[PICI, NH,PPH,]; 
[Р:С1,]- хн, (PICLNET 
— BB: scis-[PICLNH,PPh,). 
K¿=1,k=1,2x 10%”. 

2 cis para 1 trans. 

K=3x 108, 

k=3,6x 10º L mol” s”. 


Exercícios 


14.1 
14.2 
14.3 
14.4 


14.5 


14.6 


14.7 


14.8 


14.9 


14.10 


14.11 


Nucleófilos; NH,, CI, S” 
filos; Ag, A1”. 

d. 

(a) Estequiométrico; (b) íntimo. 
Velocidade =[Mn(OH,)¿] [X] / 
(1 + KI[X]), varie ХГ. 


; eletró- 


Ligações covalentes mais fortes 
para serem quebradas para estados 


de ox. mais altos e metais mais pe- 
sados. 

Impedimento estérico ao ataque 
nucleofílico. 

A etapa de controle de velocidade 
pode ser dissociativa. A influência 
do fosfano é consistente com sua 
conclusão. 

Sim, um intermediário A favorá- 
vel. 

[PCI] — E: s[PrCI,NH,] 


—L scis-[PICL(NO,;XNH,)], 


¡pc +5, 


[Ptc NO T —B >, 
trans-[PtC,(NO,)(NH,)]. 


(a) A velocidade diminui; (b) a ve- 
locidade diminui; (c) a velocidade 


diminui; (d) a velocidade aumenta. 


Mecanismo de base conjugada; 
acidez de Brgnsted é requerida. 


14.12 (a) cis-[PtCL(PR ,),); 

(b) trans-[PICL(PR9)); 

(c) trans-[PtC1 (NH; Xpy)]. 
[NH JJ" <[Е%(МН,)* 
<[Co(NH),]” <[Ni(OH,),]% 
<Іммон,), |. 

(a) Diminui; (b) diminui; (с) pou- 
co efeito; (d) diminui; (e) aumen- 
ta, 

A constante de velocidade para а 
etapa inicial de inserção de CO. 
Dissociativa. 

A esfera interna passa pelo com- 
plexo М; unido por ponte. A esfera 
externa não tem ponte de ligante. 
Mecanismo de esfera interna. 
[W(CO);(NEt;)]0,4; campo ligan- 
te 

250 nm. 

А etapa determinante de velocida- 
de é a dissociação de SMe,. 


14.13 


14.14 


Сарйшо 15 
Teste seus conhecimentos 

15.1 Mg + HeMe, ——>MgMe, + Hg. 

15.2 Clivagem homolítica da ligação 
Не-СН,. 
Os átomos de cloro unidos por pon- 
te e os grupos de Bu terminais. 
Constante de força menor para O 
curvo Si—O—Si. 
ALMe, + 6MeOH —— 
2А(ОМе); + 6CH,, nenhuma rea- 
ção de SiMe, + MeOH; 51С1, + 
4MeOH ——>Si(OMe), + 4HCI. 
GeH, беК,; AsR,, А5К,. Os com- 
postos de hidrogênio e de alquilas 
são similares para cada elemento. 
Isso pode refletir eletronegativida- 
de similar deHeC. 


15.3 


Exercícios 

15.1 Organo-metálico: (a), (с), (d) е (е) 
porque cada um contém uma liga- 
ção metal (ou metalóide)-carbono. 
Confira com a Figura 15.1 e a Ta- 
bela 15.2. 
(a) BiMe,, trimetilbismutano; 
(b) SiPh,, tetrametilsilício (TV); (c) 
[AsPh,][Br], brométo de tetrafeni- 
larsénico(1+); (4) K[BPhg), tetrafe- 
nilborato(1—) de potássio. 
(a) tnetilsilano (monômero tetraé- 
drico, número exato de elétrons); 
(b) difenilcloroborano (monômero 
trigonal, deficiente em elétron); 


15.4 


- BMe, ——>H,¿NBMe); (с) AsMe, 


15.9 


15.10 


(c) tetrafenildicloroalumínio (duas 
pontes AL—CI— АІ, nessa forma 
estrutural ele é preciso em elé- 
tron); (d) etillítio ou mais precisa- 
mente, tetraetiltetralítio (arranjo 
de Li, tetraedrico com um carbono 
fenil que faz ponte com cada face, 
deficiente em elétron); metilrubí- 
dio, igual ao sal. 

(a) Tetraedro de Li com cada face 
fechada pelo CH, (estrutura 2); (b) 
arranjo triangular planar de Be С; 
(с) quatro CH, terminais e dois 
CH, unidos por ponte em uma es- 
trutura igual à do diborano; (d) te- 
traédrica; (e) piramidal; (f) pseu- 
dotetraedro. 

O átomo pequeno de B se liga a 
três grupos CH,. O Al maior é um 
dímero com cada Al ligado a qua- 
tro carbonos. Embora de tamanho 
similar ao Al, GaMe, não associa 
em dímeros. GeMe, é uma molé- 
cula tetraédrica simples. InMe, é 
um monômero em solução. 

(1): (а), (b), (с), (е); (2): (а), (с), 
(d), (е); (3): AsMe;; (4): (а), (b), 
(с), (е). 

(a) 2AsCI, + 37лМе,--> 
2А5Ме, + 3ZnCl,; SiPh,Cl, + 
?лМе, ——>ZnCL; (b) NH, + 


+ [HgMe][BF] ——> 
[Me,AsHgMe][BF,]. 

(a) Mg + MeBr ——>MeMgBr, 
metal ativo (Me); (b) 3HgMe, + 
2A1 ——>3Hg + Al,Me,, organo- 
metálico de metal (Me) menos ati- 
vo mais um metal mais ativo; (c) 
3Li,Me, + 4BCl, ——>4BMe + 
12LiCl, organometálico de metal 
mais ativo com um haleto de metal. 
(a) Na[C ¡,H;], ânion (estabilizado) 
menos deslocalizado; 

(b) Na,[C1,H,], o ânion é mais al- 
tamente reduzido. 

(a) Ca + HeMe, —— СаМе, + 
Hg, Ca mais eletropositivo do que 
Нә; (b) NR, inverso de (а); (с) 
Li,Me, + 4SiPh,Cl ——>4LiCl + 
4SiPh;Me, o Me” prefere o ele- ' 
mento mais eletronegativo; (d) 
NR, inverso de (c); (d) NR, inver- 
so de (c); (e) SiMe,H + 
CH, —— SiMeEt; hidroxilação. 
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(a) Si «2МеСІ---55іМе.СІ, 
(temp. elevada e catalisador de 
Cu); (Б) 281С1,Ме, —=SiCIMe, 
+ 51СІ,Ме (calor) 

A reação (a) seguida pela hidróli- 
se: 4SiMe,Cl + 4H,0 —— 
(SiMe,0), + 8HCI, 

n(SiMe,0), —S4(-Si-O on. ca- 
talisada por H,SO,. 

Grupo 13: +3 predomina. alguns 
organo-metálicos de ТІКІ): Grupo 
14: + 4 predomina, algum Sn(ID е 
Pb(ID; Grupo 15: +3 predomina, 
algum Ас (ТП) e Sb(V) 

(a) А entalpia de М-С diminui 
no grupo; (b) a acidez de Lewis di- 
minui de AIR, para TIR,: (с) А ba- 
sicidade do átomo central somente 
no Grupo 15, :ER,, compostos. or- 
dem de basicidade: As > Sb > Bi. 
(a) PbMe, > SiMe,; (b) BMe, > 

Li Me, > SiMeCI, >> SiMe.: (с) 
AsMe, >>> SiMe,; Li Me, >> 
НеМе.. 

(а) Frasco de Schlenk; (b) BMe, é 
altamente volátil, linha de vácuo 
ou soluções em frasco de Shlenk; 
(d) balões abertos; (e) balões aber- 
tos. 

Orbitais antiligantes O deslocaliza- 
dos. i É 
3 SiR,Cl, + 6Ма —S SR, + 
6NaCI, Si, R, = Ҝ,51 = SIR, 
R deve ser volumoso. 


Capítulo 16 
Teste seus conhecimentos 


16.1 
16.2 
16.3 
16.4 
16.5 


16.6 
16.7 


Não (20е). 

+1. 

Somente unindo por ponte. 
P(CH,),, repulsão menos estérica. 
Prepare: [Mn(CO),] com Na, de- 
pois Mn(CO),CH, com CHJ, in- 
serção migratória com L = PPh,. 
Mudança pequena. 

CEV = 60; Fe, tetraédrico com Cp 
em cada vértice, CO em cada face. 


Exercícios 


16.1 


(a) Pentacarbonilferro(0); 

(b) tetracarbonilníquel(0); 

(с) hexacarbonilmolibdénio(0); 
(d) decacarbonildimanganés(0); 
(е) hexacarbonilvanádio(0); 

(Ð tricloroetilenoplatinato(D). 
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16.2 


16.3 
16.4 


16.5 


16.6 


16.7 
16.8 


16.9 


16.10 


16.11 


16.12 


16.13 


16.14 


16.15 
16.16 


16.17 


16.18 


16.19 


a 
| 
өр SS 
D 
A 


(a) +3; (Б) 0; (c) 2: (d) 0. 

De (а) а (d) 18е em 16.1 e 16.3; 
V(CO), 17 e”, nenhuma influência 
na estrutura, facilmente reduzido; 
ІРІСІХС-НУТ 16 e”, quadrado- 
planar; [0р -С.Н,),Ее][ВЕЏ. 17 e” 
distâncias levemente mais longas 
de Fe—C,; facilmente reduzido. 
Combinação direta, carbonilação 
redutiva. 

Ее-5СО--- 99, 
Fe(CO),, difos + Fe(CO), —— 
Fe(CO), (difos) + 2СО. 

С CDs 

No triângulo de Ni, cada Ni cober- 
to pelo Cp, CO acima e abaixo do 
triângulo de níquel e colinear: 
184e” por átomo de Ni, desvios 
da regra de 18 e são comuns no 
Grupo 10. 

(b) Reage por um processo asso- 
ciativo. 

(a) [Fe(CO),]” mais negativo. 
complexo é mais básico; (b) 
[Re(CO),]” metal mais pesado, 
mais básico. 


/ 
Produtos: (a) LIWICO), — Ql, 
CH; 


(5) АІВг; coordenado aos ligantes 
CO que se unem por ponte. 
(а) т; (бут, т?, т; (on, тү, пе; 
na prática, o último é observado; 
(dan, (е) nan пе. 
(a) 16e sanduíche; (Б) 18е; 
(с) 18е. 
(a) Fe, Ru, Os; (5) Mn, Со; 
(с) Сг, Fe, Ni; (d) Tabela 16.3. 
(а) 3; (Б) 2; (с) 12. 
Уег рр. 594-595, 595-596 е 599- 
602. 
Prepare Мп(СО);, protone com 
НСІ. 
осн; 

/ 
мо(соқс 

N 

Ph : 

(a) PF, ligante receptor л (aumen- 
ta У(СО)), Р(СН,), ligante doador 
б (decresce v(CO)); (b) Cp* doa- 
dor mais forte, e assim v(CO) me- 
nor. 


16.20 


16.21 


16.22 
16.23 


16.24 


16.25 


16.26 


16.27. 


16.28 


RuCp, (18е) mais estável do que 
RhCp, (19е); (n'-C,H,),Fe + 
сСн,С(О)с1 Li (m CH) 
Fe + НСІ —>(n*-C,H,COCH)). 
(п°-С,Н,),Ее + LiBu —> 
(п-С,Н,)(т– C¿H,Li)Fe + Вин, 
(пС,Н,) - (n-C;H,Li)Fe + 
CIC(O)CH, ——(M -C,Hn”- 
C;H,COOH)Fe + LiCl. 

Ver Apéndice 4. 

C,H, é um ligante tetrahapto de 
quatro elétrons. Sua formação re- 
duz a contagem de elétron do me- 
tal para 18 no Ni; a protonação de 
Fe em FeCp, deixa a contagem de 
18е inalterada. 

(a) Ataque de Н,О no carbono do 
CF, seguido pela eliminação de 
НЕ; (b) eliminação В-Н. 

(a) Grupos 6-9; compostos de Cp 
estáveis, Grupos 3 e 4; inserção de 
С-Н; 9b) Grupos 6 a 8; MH mais 
ácido do que nos Grupos 3 e 4. (c) 
Violação da regra de 18е para 
muitos metais dos Grupos 3 e 4e 
alguns metais do Grupo 9. 

(a) Octaedro (86), trigonal prismá- 
tico, CEV = 90; (Б) não; (с) 
[Fe¿C(CO),¿]”, CEV = 86, octae- 
dro; [Со,С(СО), с], CEV = 92, 
trigonal prismático. 

(a) Si(CH,); (b) I. 

Со(СО),, tem ligações MM mais 
fracas. Ж 


Capítulo 17 
Teste seus conhecimentos 


17.1 
17.2 


17.3 


A velocidade diminui. 

Única banda em 1465 сіп”! espera- 
da. 

Não, faltam sítios ácidos. 


Exercícios 


17.1 


17.2 


17.3 


17.4 


17.5 


17.6 


(а) Catalítico; (b) não-catalítico; 
(c) não-catalítico. 

Ver (a) p. 620-621; (b) p. 621-623; 
(с) р. 619; (d) р. 621-622; (e) p. 
637-638. 

Homogêneo; (b) heterogêneo; (c) 
homogêneo. 

Realizada com tecnologia existen- 
te; (d); termodinamicamente proi- 
bido; (a) e (b); necessita de pes- 
quisa: (с). ; 

PPh, adicionado suprime a соп- 
centração de equilíbrio de 
RhCiL,(Sol). 

Os efeitos estéricos reduzem a for- 
mação de equilíbrio de (c) no Ci- 
clo 17.2. 


17.7 A formação de (a) ou (c) pode ser 
limitante de velocidade com fosfa- 
no adicionado. 

O ataque do OH” coordenado gera 
um enantiómero, o ataque de OH” 
gera o outro. 

Coordenacáo de ácido fórmico 
com perda de L, eliminação redu- 
tiva de H,, ad. de HCO,H ox., e 
elim. de СО,. 

Nitreto de titánio também é está- 
vel. 

(a) Um próton extra é necessário 
para compensar a carga de АГ? 
substituído pelo Si”. (b) Са(ш), 
Ѕе(П) e Ғе(Ш). 

(a) Tratamento a 900°C do ácido 
de Lewis; (b) sílica gel mais ácido 
de Brgnsted; (с) ZSM-S é alta- 
mente regular, a sílica gel não. 
Para alcançar área superficial ele- 
vada. 

Ver p. 645-646. 

Quimissorção inicial como 
C*H,C*HC(CH;),CH,CH,, troca 
de H por D na superfície de áto- 
mos de carbono presa (*), disso- 
ciação (via eliminação redutiva). 
O CO quimissorve fortemente e 
bloqueia os sítios para H,. 


17.8 


17.9 


17.10 


17.11 


17.12 


17.13 


17.14 
17.15 


17.16 


Capítulo 18 | 
Teste seus conhecimentos 


18.1 Vacâncias em ambos os sítios de 
ânion e cátion. 

18.2 A redução na espessura do plano 
de condução impede cátions maio- 
res. 

18.3 Cr(III) em buracos octaédricos 
fornece máximo LFSE. 


Exercícios 


18.1 Frenkel, intersticial, Schottky, bu- 
racos; não. 

(a) МО, (Б) PbF2; (с) Ее203. 
Intrínseco em substância pura, ex- 
trínseco (devido a impurezas). 
Figura 18.22; Na” no centro da cé- 
lula. 

Ambos. É um defeito quando de- 
sordenado, e descreve uma fase 
nova quando ordenado. 

Ver Figura 18.16 para sítios inters- 
ticiais; arranjos de oxigênio trian- 
gular. 

Vacâncias de TiO em ambos sítios 
de Ti e de O; FeO; Ее intersti- 
ciais com vacâncias nos sítios de 
Без. i 


18.2 
18.3 


18.6 


18.7 


18.12 


18,13 


71814 


18.15 


Microscopia eletrônica, difração 
de elétron. 

(a) NiO (MnO é muito mais facil- 
mente oxidado do que os poten- 
ciais aquosos sugerem); (b) NiO. 
TiO metálico, NiO semicondutor. 
Eletrodo de Ag positivo: 

Ag(s) —>Ag' (em AgI) +e” 
(circuito externo); eletrólito de 
Agl: Ag” ao eletrodo —; eletrodo 
de Ag negativo: Ag” (em Agl) + 
е ---2Ас(5). 

O eletrodo positivo perde 108 mg. 
Agl não muda, o eletrodo negativo 
ganha 108 mg. 

Ferromagneto; domínios de spins 
paralelos nos átomos; antiferro- 
magneto: domínios de spins anti- 
paralelos nos átomos. 

Na estrutura de espinélio inversa, 
Fe[CoFe] com Со?“ e Fe”: três 
elétrons desemparelhados são es- 
perados do Co” octaédrico d'. А 
estrutura parece estar fechada á 
formulação de espinélio inverso. 
Ver p. 670-671. 


Capítulo 19 
Teste seus conhecimentos 


19.1 


19.2 


193 


1,24 À está ligeiramente acima de 
O,, sugerindo pouca transferência 
de elétron; 1,26 À é menos do que 
O” sugerindo aproximadamente 


“ша elétron: transferido. 1,47 À é 


próximo de O” sugerindo a trans- 
ferência de principalmente um elé- 
tron de cada Co, e 1,30 À está aci- 
ma de O” sugerindo a transferên- 
cia de só um elétron entre os dois 
centros de Co. 

Cu” sofre redox, liga-se a ligantes 
fortemente, sofre troca rápida de 
ligante e possui uma geometria de 
coordenação flexível. 

O número de oxidação médio do 
Fe no último é 2,5. O primeiro é 3. 
A redução e a formação de dissul- 
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19.4 


19.5 


fito pode converter os agregados 
de Fe, aos agregados de Fe,. 

O primeiro e o sexto registros têm 
o mesmo Е?, mas a mudança de R 
por 2 À correlaciona-se com uma 
mudança de velocidade maior que 
10”. A comparação do terceiro e 
do oitavo registro é similar. O 
quarto e o nono mostram que do- 
brar R aumenta a velocidade por 
um fator de 10. Todos implicam 
concordância qualitativa com а 
teoria-de Marcus. 

C, possui a ordem dos orbitais 4 
х,у <ху<@<х-у.А configu- 
ração é (хо) (уг) (ху) (0) My y. 


Exercícios 


19.1 


19.2 


19.3 


О: água, aminoácidos, fosfatos em 
osso. N: proteínas e ácidos nucléi- 
cos. K: dentro das células, promo- 
ve a hidrólise de biomoléculas fos- 
foriladas. Ca: ossos, conchas e ou- 
tros materiais estruturais. 

Cadeias lateriais de carboxilato 
em polipeptídeo para cálcio; ca- 
deias laterais de imidazol de histi- 
dina em polipeptídeos e macroci- 
clos de porfirina para ferro. 

O, neutro com ligação dupla total, 
triplete; O; mais longa; ordem de 


‚ ligação 11/2, dublete; ligação sim- 


19.4 


19.5 


19.6 


19.7 


19.8 
19,9 


ples mais longa de O7, singlete. 
Esquerdo para НЬО,; direito para 
Mb para p(O,) baixo, esquerdo em 
рО.) alta. 

CO pode ligar e bloquear os sítios 
de transporte de oxigênio da he- 
moglobina. 

O nucleófilo é N terminal do pep- 
tídeo; o sítio de ataque está coor- 
denado ao grupo carbonila. 

(a) Spin alto E ez, spin baixo ps 
(b) H,O alto, (C¿H,),P: baixo. | 
Número de oxidação variável. 

Os dois estados de oxidação não 
estão configurados para ajustar-se 


19.10 


19.11 
19.12 


19.13 


19.14 


19.15 


um ao outro. Eles unem substra- 
tos. 

А especificidade na união para 
permitir aproximação íntima con- 
trola as energias de reorganização 
de esfera interna. 

Consulte o texto. 

Formação de ponte de 

Fe -O —O —Fe. 

(a) ZnOH” transfere um próton para 
promover o ataque de OH. 

(b) Zn -O =C promove ataque nu- 
cleofílico em С. 

A evolução de O” requer 47, sobre 
os quatro átomos de Мп. a carga 
do Mn muda por 1. 

Porfirina л* e a clorofila. citocro- 
mo de Fe(II). Mg não poderia ser 
usado; Ме(ПІ) inacessível. 
56,5%. 

Anéis de imidazol, porfirinas, dii- 
droporfirinas e corrinas. 

Ca”, Zn” e Cu” formam comple- 
xos mais lábeis do que Be”, Al” e 
Cr”. 

Para impedir a formação de um 
complexo de diporfirina 4-0". 

A hemoglobina contém quatro su- 
bunidades para uma mioglobina. A 
hemoglobina exibe ligação de O, 
cooperativa e dependente do pH. ` 
O CO se liga ao átomo de ferro e 
bloqueia a coordenação, e assim o 


‚ transporte de О,. 


A acidez de Lewis de fronteira, li- 
gação de ligante forte, reações rá- 
pidas de substituição de ligante. 
A reorganização estrutural peque- 
na leva à transferência de elétron 
rápida da esfera interna. 
Complexos octaédricos com uma 
predominância de ligantes conten- 
do oxigênio. 

Os íons de manganês possuem 
МОХ variado е são ácidos de Le- 
wis mais duros do que os íons de 
níquel ou cobre. 


Figura Q2.1 de А.К. Cheetham e P. Day (eds.) Solid state 
chemistry techniques, Oxford University Press (1987). Figura 
Q2.2 de J. M. Manoli, C. Potash, J. M. Begeaur e W. P. Griffith. J. 
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Figura 15.5 de М. J. Fink, М. 1. Michalczyk, К. 1. Haller, К. West, 
e J. Michl, Organometallics, 3, 793 (1984), American Chemical 
Society; Figura 2.17 e Figura 9.18 de J. D. Corbett, Acc. Chem. 
Res., 14, 239 (1981), American Chemical Society; Figura 17.9 de 
G. A Somorjai, Chemistry in two dimensions, Cornell University 
Press, Ithaca, NY; Figura 18.8 de S. lijims, J. Solid State Chem., 
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Oxford University Press (1992)). 


Ag 

Ag” 220-221 

ГАе(СН.СІЗІОТеБ,1 428, 430 

Ag,Hl, 659-662 

Agl 68-695 Й 

[Ag(NH).] 335-3395 

Ag(NO,) 385 

Ag, fórmulas com 
[СНА] 1845 
KAgF, 111-115 
RbAg.I. 660-662 


Al 
AIB, 3405. 100-401 
(АЦВН,,1 303-3045 
ALC, 392-393 
AL(CH), 545, 547, 556-557P 
АЩС,Н,), 634- 
АЩС;Н,), 557-5 
AIXC,Ho).H. 304-3035 
АС 186-1875 
AICI, 346-347P 
AIF, 346-347 
ALO, 178-179. 206-210, 346- 
347, 637-638. 660-662, 664- 
‚665 
[AIO,J” 181-1825 
[АТО,(АТ(ОН).),. 77 181-182 
AL(OB),Si.O., 397-398 
AIPO, 399-400 
А(МС5), 556-5575 
- Al, fórmulas com 
(С,Н,)ХАЈСІ, 348-349P 
[(CH,);NJ-A1H, 304-3055 
СІ,АЦХ(СН,),), 346-347 
КА1,ОН).51,А10,; 397-3985 
KAISi,0, 397-398 
LiAICI, 296-297P 305-306P 
LiAIF, 299-300P 
LiAIH, 296-297, 298-300, 
303-306 


LI[AKOED,(thf) 298-299 
MgAl,O, 70-715, 665-666 
Na, AIF, 209-210, 346-347 
ма (АЮ,),(510.),, 399-400 
М№аА151,0, 397-398 


As 

АЅ(СН,), 540-5418 

АЅ(С,Н;), 307-308 

As (CH), Br 569-570 P 

А$С1, 4115 

As,O, 419-420 

As, fórmulas com 
GaAs 307-308 


Au 


 ТАЩСМГ 210-211 


AuCI, 385 

[А401] 338-3395 

Au, fórmulas com 
Cu,Au 64-65 


B 

В,,362-3645 

B,(Bu), 366-367 

B,C,H,, 379-3805 

[B,C,H,]" 380-3815, 602-603 

B(CH,), 184-1855 364-365Р 
538,555-556Р 

В,С,Ң, 379-3805 

В(С,Н.), 547-548 

В(СН,),(С,Н,) 555-556Р 

ВЬС„Н (СООН), 380-381P 

В(СН,),555-556Р 

В,С.Н,(ЧО),380-38ІР 

В.С.Н,(6(СН,)),381-382Р 

B(C,Ho) (et) 293-294 

В.С, 364-3655 

B,Cl, 364-3675 

ВЕ, 90-91L, 97-988, 145-1465, 
147-1485, 152-1538. 186- 


E: Estrutura eletrônica; L: estrutura de Lewis; 


P: preparação; S: estrutura. 


187,189-191L, 298-299, 362- 
365P 
[ВЕ,] 89-905, 364-3655, 453- 
454 
В,;Н,,371-3725, 377-378 
[8,.Н,,] 371-3735 
B,H, 123-1245, 145-1465, 289- 
290S, 294-295, 299-300P, 300- 
303, 371-372S 
BH, 300-303, 540-541 
BH; 302-303 
В,Н,, 371-3735, 375-3785 
В;Н, 371-3721, 373-3775, 
377-378 
(В.Н, 371-3725, 373-374, 
374-375Е, 379-3805 
В,Н,, 371-3735 
В,Н,, 371-3725 
[В,,Н,,АІСН,]? 379-3805 
BN 367-368P 
BO 95-96 
В,0,362-365 
(В,О,2 366-3675 
В(ОСН,), 366-367P 
B(OH), 301 P 
[8,0,(0Н),] 366-3675 
B, fórmulas com 
CaB, 370-371 
CH,CH,BH, 302-303. 
CLB, 369-370 
CLBCH,CH,BCI, 366-367 
C1,B,N,H, 368-370P 
CLB,N,H, 369-370 
F,BS(CH,), 300-302 
H,BN(CH,), 300-302, 367- 
368 
H,B,N,H, 368-3695 
H,NBH, 368-369 
H, NBH, 367-368 
H,NBH,COOH 368-369 
Н,ОВ(ОН), 366-367 
KBH, 303-304 


КІВ,Н,1377-378Р 
ІЛІБ(СН,)1 364-365 
Li[B(C¿HJ4] 547-548P 
LiBH, 299-300, 302-303 
Li[BH,J(et) 298-299 
Li[B,,H,,] 378-379 
Li,[B,,H,»] 378-379P 
Li[BH(CH,), (е) 296-297P 
NaBH, 303-304 
Na,B,0,(0H), 354-355 
Na[HB(C_H,),J(et) 293-294P 
N,B,H,, 368-369 
[NO][BF,] 415-4175 
[Zr(BH),] 303-3045 


Ba 

BaBi0, 671-672 

BaPbO, 671-672 

BaSO, 318-319 

Ba, fórmulas com 
YBa,Cu,O, 667, 669-671 


Be 


Be 317-318 
Be,ALSi,O s 395-396 
Be,C 91-93, 392-393 
Ве(СН,),551-553 
Ве(С,Н,),551-5535 
ВеСО, 319-320 

ВеН, 126-127Е 

BeO 318-319 
Be¿O(O,CCH,), 319-3208 


Bi 

Bi 408-4095 

Bi? 432-4348 

([BiBr, 27,411 
[Bi,Cl, 127 350-3528 
BiF, 349-3518 

BiF, 409-410, 444-445 
BLO, 419-420 
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Bi(OC,H,0CH,); 350-5525 
[ВОН] 350-3525 
Бі, fórmulas com 


МаВ10; 349-351P 


Br 

Br, 288-289, 442-443E 

BrF, 448-449 

(ВтЕ 1 450-4525 

BrF, 446-4475 

ВгО”, 459-460 

BroO”, 461-463 

Br-, fórmulas com 
(CH,).COBr, 189-1905 
CsBrF, 448-449P 
SiBrCIFI 145-1465 


с 

С, 147-148, 383-384 

СВт,387-388 

ССІ, 387-388, 457-458 

СЕ, 387-388 

С,Е, 463-464P 

[(CF,CF,O)2PN], 420-422P 

CF;SO,H 176-1775 

CH, 97-985, 144-1465, 149- 
1505, 290-2915, 302-303 

С.Н, 145-1465 

C,H, 144-1465 

C,H, 304-305 

С.Н, 608-6095 

[C¿H¿Ag]” 1845 

(СН,),АТМ(С,Н,), 547-548Р 

С,Н,(А5(СН,),), 568-5695 

(CH,),AsI 569-570 Р 

СН,ВгС! 145-147 

CHBrCIF 144-1465 

CH,CH.BH, 302-303 

CH,CH.SiH, 306-307P 

[CH,(CN)] 195, 196-197L 

(CH,),CO 462-463P 

(СН,).СОВг, 189-190E 

((CH,),CO), WW(OCMe)), 328- 
3298 

CHCIF, 463-464P 

CH,MeBr 542-543P 

[CH,Mn(CO),PPh,] 520-522P 

(С,НУМАІСІ, 348-349P 

[(CH,),N],ATH, 304-3058 

[(CH,),NCO] 196-197L 

[(CH,)¿N],GaH, 304-305P 

((CH,J,N)¿PO 420-422 

[(C,Hy)¿N],.[RC,Cl,] 497-498 

[((CH:),N), WWCI(N(CH)),),] 
334-3365 

С.Н,ОН 298-299 

[(CH,O),PN], 422-423 

KCH9.PN], 420-4225 

(CH,),PbH 306-307 

(СН,).5О 173-174, 195 

(СН ),51С1 445-4465 

(СН,).51СМ 445-4465 


((СН,),54),ЧН 562-563P 
[((CH,),SiO], 420-422 
[(CH,),SiO], 562-563P 
(CH,),SiOSi(CH), 562-563 
(СН,);5105о(СҢ,), 559-560 
(CH,)¿SiSi(CH), 330-331 
(CN), 445-446 
CN, 1858 
CO 66L, 112-113E, 113-115E, 
114-116, 388-390, 582-583E 
CO, 97-985, 143-1465. 158- 
1598, 178-179, 185L. 388-390 
С,О 415-4175 
(СО),МпЅпСі, 187-1835 
СО(ЧН),), 390-391P 
CS, 391-392 
(С) SO,(OHY 383-384 
C, fórmulas com 
[SO,CF,J 453-454 


Ca 


CaB, 370-3718 

САС, 392-3955 

CaF, 68-695, 309-310. 362-364, 
457-458 

СаН, 292-293 

СаО 178-179, 664-665 
Cas(POJF 407-408 
Cas(PO,);O0H 407-408 

CaSO, 280P, 318-319 
Са51О, 407-408P 
CaTiO, 69-70S, 666-667 

Ca, fórmulas com 

СатіО, 666-667 


Cd 

Са,АІСІ,), 343-344P 
[CdBr,(0H,);] 272-273 
Са, 340-3415, 344-345 
CdO 344-3455 

Са$ 484-485 


Се 

Сен, , 294-295 

CeH, 294-295 
[Ce(NO;)]”” 246-2485 


СІ 

Cl, 442-443E 

Cl, 387-388 
CLAIN(CH;);), 346-34 
CLB, 369-370 
CLBCH,CH,BCL, 366-367P 
CLB;N,H, 368-3695 
C1,B,N,H, 369-3705 
CLCO 388-3895 

CIF 446-447 

CIF, 446-4475, 448-449 
CIF 446-447 
(CIF,XSDF,) 449-4505 
CI4GeNCCH, 394-395 
[CHCI] 291-292 


CIO” 459-460 

CIO, 452-453 

CLO, 452-453 

CLO, 462-463P 

CIO, 459-460 

CIO, 88-89L, 453-456, 461- 

463 

ІСІ,РМ), 420-4225 

[CLPN], 420-4225, 422-423 

(СІ,РМ№), 420-422P 

CISO, 459-460 

Cl, fórmulas com 
СҢ,ВГСІ 145-147 
CHBrCIF 144-1465, 145-146 
CHCIF, 463-464P 
SiBrCIFI 145-1465 


Co 

Co” 220-221,330-331P 
Со(С;Н,), 385 
Co(CHXCO), 610-6115 


‚ Со@?-С,Н.)(СО), 599-600 


[Со,(СО),] 584-585P, 586, 588 
Co,(CO)], 103-1045, 608-6095, 
611,613P 
[Со (СО), ] 91-93 
Со,(СОУСН 103-1045 
[Со(СОСН,)(СО),] 592-593P 
[СоСо;(№Н,),]` 252-253P 
Сосі, 6H,0 240-241 
[CoCL(NH,),]' 248-249, 251- 
2528 
[CoCKNH;)]* 216-217, 
219,522-523 | 
[CoC1.(NH,),JC1 252-253P 
[CoCI(NH,XNH,),]* 518-520P 
[CoCI(OH,),]' 503-504P 
[CoCI(bn),(OH,)J* 515-516P 
[CoCl,(en),]' 252-253 
[Co(n”-Cp),] 603-604 
[Со(т-Ср),]' 581-582 
CoF, 448-449P, 463-464P 
[CoH(CO),] 621-622 
[CoH(CO),] 630-631P 
[Co(NH),]” 529-530 
[Co(NH;), 1” 239-240, 248-249 
[Co(NH,),(CO,)]' 390-3915 
[Co(NH;),F]” 390-391P 
[Co(NH),(OH,)]” 503-504, 
514-515P Е 
[Со(М№0,), (МН, 251-2525 
[Со(мО,МН,), 1” 248-250 
Со0 662-663 
[Co(OH,), * 1848 
[Co(OHXNH,),]* 518-520. 
Со,(РҺС,РҺХСО), 600-6015 
[Co(edta)] 250-2515 
[Co(en),]”* 252-253,491-494 
[Co(salen)(py)] 690-6915 
Co, fórmulas com 
(5;Мо8,Со5,Мо5,127 342- 
343P 


Cr 


Сг? 490-491 

Стбтё-С,Н,), 600-6015 
Cr(CO), 588-590P 

Cr(CO), 584-5855 

(CrCUNH,) ,J” 484-485 
[CrCKOH,) ¿J'" 216-217, 219 
[CrCI(OH,) ,]”” 522-523 
[Ст(т-Ср)(СО) (РРЋ,)] 581- 
582 

СТЕ, 322-323 

[Cr(NH.), р" 474-475, 479-485 
[Cr(NH;)s(OH,)]” 517-518, 
530-531 

Cr,O, 346-347, 457-458Р, 662- 
665, 667, 669 

Сг,05 180-181,324-325, 328- 
3315 

CrO; 323-324 

[Cr(OH;)] 526-527 
(СОН) 346-347, 517-518 
[Cr(Ox) 7 1 149-1508 


Cs 

[Cs(18—crown-6),]* 321-3225 
CsBr 66-675 

CsBrF, 448-449P 

С$С1 66-675, 71-72, 317-318 
CsH 294-295 

CsI 66-675 

CsI, 449-4501. 

Cs,O, 319-320 

С5,0 319-320 


Си 

Си” 221-222 

Cu,Au 64-65 

CuBr 444-445 

[Cu(CN),] 241-2425 

CuCI 444-445 

[CuCL]” 633-634 

CuF, 444-445 

[Cu(HIO,),]” 453-454 

Cul 135-136, 444-445 
[Cu(NH,),]' 338-3395 
(Са(ын,)(ОН,),1 272-273 
Си,О 135-136 

СиО, 667, 669-671 
ІС«(ОН,), "272-273, 493-494 
Си,5 204-205 

CuZn 64-65 


Е 


F, 86E, 114-1161. 
F,BNH3 364-365 
F,BS(CH,), 300-302 
F,TeOTeF, 428, 430 
FXeN(SO,F) 467P 
FXeN(SO,F), 466-4675 
F, fórmulas com 
CHBrCIF 144-1465 
CHCIF, 463-464P 


КЕСТЕНІ (2 


CIF 446-447 

CIF, 416-4475, 448-449 

CIF; 446-447 

(CIESDE,) 449-4508 

Сов, 448-449P, 463-464Р 

CrF, 322-323 

CsBrF, 443-449P 

HN(SO,F) 467 

НЅО,СЕ, 444-445 

KAgF, 444-445 

K,NiF, 667, 669-671 

Ка,А1Е, 209-210, 346-347 

NaFeF, 666-667 

Na,GaF, 346-347 

[N(CH,),]XeF, 466-467 P 

[NFJ[SbE¿] 411 

OF, 424-425, 450-452P 

ONF 415-4175 

O.SF(OH) 175-1765, 176- 
177 

PF, 411 

SiBrCIFI 145-1465 

[SIF] 1855 

[SO,CF,] 453-454 


Fe 
Fe” 324-326 


Fe,C 393-394 
[Fe(C¿H,),] 268-269 
Fe(C¿H,), 575-576, 5765 
[Fe (n'-C¿H(CO),] 606 
[Fe(n -C;H;XCO), (п°-Ср)] 
599-6008 Р 
[Fe(CN)J” 218, 233-234 
ГЕе(СХ) 137 248-249, 274-275 
ГЕг.(СО)91 586, 588, 608-6095 
(Ғе,(СО),,1 613-614 
ІЕг(СО),17 5765 
[Fe(CO),]” 591-592Р 
(Ег(СО),1 244-245, 579, 584- 
5855. 585-586, 588 
[Fe(CO),B,HB] 379-3805 
Рг,(СО),(С,Н,), 5798 
[Fe (CO), (1'-COACc)]” 615- 
6168 
FeCl, 457-458P 
(Ее (СО), (t-C)]” 615-6165 
ГЕг(СО),,(ш;-СоУ) 614-6155 
- Fe(Cp), 149-1505 
[Fe (1:-Ср),Г 581-582 
FeCr,0,324-325 | 
[Fe(NCS)(OH,),]” 270-271 
FeO 135-136, 208-209, 657- 
658, 662-663 
Fe,0, 135-136 
FeO; 323-324 
[Fe(0H,),]” 174-1755, 233- 
234P, 523-524 
Fe(OH), 231-232 
[Fe(OH,),(OH),]' 181-1825 
[Fe(OH,),0H]” 181-1825 


Ее,О(ОН,) 1 181-1825 
Ег5 68-695, 135-136 
Ег5,340-3415 

[Fe S (SCH,PH ),] 699 
[Fe,S.(SR),]% 341-342P 
(Fel "TMPyP] 648-649 
FeTiH, 294-295 
Fe[ZnFe],O, 666-667 
Fe(biPY),(OH,), ] 271-2728 
Fe(porph)(IM),] 691-6925 
Fe. fórmulas com 

NaFeF, 666-667 
№,Ғе В 674-675 


Ga 

Ga(C,H,), 545, 547, 558-559P 

Ga(CH;), 540-543P 

Сасі, 348-349P 

СаЕ, 346-347 

Са(МО,); 709-710 

Ga,O, 346-347 

Ga, fórmulas com 
[(CH;);N],GaH, 304-305P 
Li[Ga(C,H,),] 558-559P 
LiGaH, 304-305 
Na,GaF, 346-347 


Ge 


Ge; 433-4345 

Ge(CH,), 543-544 

GeCI, 394-395 
[Ge(n'-CpX(CH,),] 606-6075 
GeH, 289-290, 297-298, 303- 
304P, 306-307 


` GeO, 303-304 


Ge, fórmulas com 
Cl,GeNCCH, 394-395 - 


H 

H, 88-89L, 106-108E, 145- 
146S, 287-288, 298-299P 

H, 117-120E 

Н; 119-122 

H;BN(CH;), 300-302, 367- 
368S ` 

H,B,N,H, 368-3695 

HBr 288-289 

HCN 97-985, 172-173 
(Н,С), NBF, 289-290 

HCO” 388-390 

Н,СО, 693-694 

HCI 145-146S 

HCIO 221-225 

HCIO, 454-456 

HCIO, 453-454 + 

НЕ 112-1145, 167-170, 195, 


290-2915, 309-310P, 425, 461- 


462P 
HFO 458-459P 

H,NBH, 368-369 
Н,МВН, 367-3685 
H,NBH,COOH 368-369 
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HN(S0,F) 467 

H,NSO,OH 429P 

H,O 97-985 

H,O 124-126, 145-1465, 157- 
158, 290-2915 

H,O, 145-1465,425-427,461- 
462P 

Н,О* 168-169 

H,O; 168-169 

H,OB(OH), 366-367P 

HOCH,CH,NH, 210-211 

HOCI 458-459P 

H,PO, 420-4218 

Н,РО, 176-1775, 420-421 

Н,РО, 230-231 

Н, 170-172, 210-211 

Н,5, 309-310P 

Н,5,0, 188-189 

Н,50,177-178 


Н,5О, 174-1755, 175-176, 296- 


297 
HSO; 427-4285 
HSO,CF, 444-445 
H,SCO, 430-431 
(H,Si),N 395-396 


He 
НеН' 286-287 


Hg 
HgBr, 543 


ІНе(СН,),1241-2425, 344-345 
- Hg(CN), 343-344P, 344-345 


Hgl, 344-345 
Hg(N;), 417-4185 


` HgS 343-344, 484-485 


[Не,(5Ме,),] 554-555 


| 
1,442-443Е, 454-456 
IBr 446-447 
ІСІ 114-115Е, 446-447 
ICI, 448-4495 
ТЕ, 444-445, 446-4475 
INO 415-417P 
IO; 454-456 
IO; 453-456, 461-463 
I, fórmulas com 
[Cu(HIO,),]” 453-454 
KIO, 441 
SiBrCIFI 145-1465 


In 
ІШСІ: 97-985 


Ir 

[I-CKCOXNOXPPh,),]* 584 
ШСЦСОХРМе,),1 528-529 
ШС(ЦСОУХРРҺ,),1287-2885, 
580-5815, 581-582, 590-591 
ПСІХНУХСОУРРҺ,), 595-596 
ШСІ,(РМС,),1252-2535 


K 
КАРЕ, 444-445 
KAI(OH).Si;AIO,, 397-3985 
KAISi,0, 397-398 
KIB,,H,,]377-378P 
KBH, 303-304 
КІВ,Н,,1377-378 
K,C¿O 383-384 
К,С 392-3935 
KCI 457-458 
KIO, 441 
K,MnO, 323-324 
KNH, 172-173 
K ¿[NL(CN)¿] 320-321Р 
K,NiF, 667, 669-6715 
KO, 317-318 
К,РЬ, 432-433 
K,PHCN),Br,; 132-134 
K,Pt(CN),Br, + H,0 132-1335 
КІРІСІ, 1: -С,Н,)] 598-599P 
K,Si, 399-401 
K, fórmulas com 

NaK 320-321 


La 
Гамі,Н, 294-295 . 
Ша(асаС),ОН,),1 352-354 


Li 

Li, 110-111 

LiAICI, 296-297P, 305-306P 
LiAIH, 296-299, 304-307 
Li[AL(OE0,](thf) 298-299P 
Li[B(CH),] 364-365P 
Li(B(C¿H,),] 547-548P 
Li[B,,H,,] 378-379 
Li.[B,H,,] 378-379P 

LiBH, 299-300, 302-303 
Li[BH(CH),J(e1) 297-298P 
Li[BH,](et) 298-299 

Іі (СН,), 172-173, 539-5405, 
542-543 

LiC1 297-298P, 381-382 

LiF 71-72, 298-299, 318-319 
Li[Ga(C,H,),] 558-559P 
LiGaH, 304-305 

LiH 296-299, 302-303 
Li[Mo(COCH,)X(CO),] 593-594 
ГЫМ 296-297, 317-318 

11,0 318-319 

LiOH 296-297P 

LiVS, 677-678 


Ln 

[Ln(OH.),]% 352-354 
Mg 

Mg 317-318 

MgATP 706-707 


MgAl,O, 70-718, 665-666 
MgBrF 555-556Р 
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[Mg(C Hg] 268-269 

Ме(т\?-С,Н,)„ 538 

MgCO, 80-82 

МО 64-65, 204-205 

Ме,/(ОН),5і,0,,397-398 

MgSO, 318-319 

Ме510, 182-183 

MgZn, 64-65 

[Mg(edta)(OH,)]” 319-3205 

Me, fórmulas com 
CH,MgBr 542-543 


Mn 

MnBr(CO), 592-593P 
Mn[C;H,] 601-6025 
[Mn(CH;XCO);] 592-593P 
[MnCO) o] 586, 588 
[Mn(CO),;] 591-592P 
MnF, 324-325 

MnO 331-332, 667, 669 
MnO, 323-324 


324, 484-486 
Мао; 323-324 
[Mn(OH,),SO,] 240-2415 
Мп, fórmulas com 
[CH,Mn(CO),PPh,] 520- 
522P 
(CO),MnSnCI, 187-1885 


Mo 
(Мо,СН;СО.),1335-3375 
Мо(14-СНұХСО), 5765 
[Mo(CN),J” 246-2485 
[Mo(CN)¿]” 325-326P 
(Мо(СО),1 268-269, 330-331, 
334-336, 589-590 
Mo(CO),PPh, 590-591 
МоС1,333-334Р 
[Mo,CL,,]” 333-334 
МоЕС,5, 706-708 
ІМо,0,17 329-331 
Мо,(О,ССН,), 334-336P 
Мо,(О,Р(ОС,Н,),), 531-532 
MOS, 86, 244-2465, 340-341, 
675-677 
[Мо,(5,),] 342-3435,431- 
4328 
[MoS,]” 342-343P 
Mo,S, 678-699 
[Mo,S(S,),]” 342-3435 
Mo, fórmulas com 
Li[Mo(COCH;XCO)] 593- 
594 
PbMo,S, 678-699 
ІРМо,,0,17 329-3315 
І5,Мо5,С05,Мо5,/7 342- 
343P 


N 

N, 106-111 

Nº, 114-116 
N.B.H.. 368-3695 


N(CH,), 103-1048, 289-290 
N(CH;); 149-1508 
[N(CH,),J,[C1,Ga,Cl;] 347- 
348P 
[N(CH,);]XeF; 466-467 P 
[NCS]" 248-249 
NCI, 411 
МЕ; 411 
[NF] [SbF] 411 
М.Н, 95-96, 418-4195 
МН, 88-89L, 97-985, 120-123, 
145-1465, 151-1528, 154- 
156E, 168-170, 173-174, 189- 
1911., 289-2915, 307-308P, 
412-413, 643-645P, 706-707P 
NH; 302-303 
NH,CH,CH,NH, 248-249 
[(NH,)¿Co0,Co(NHy),] 690- 
6918 
МНЕ, 145-1465 
NH,NO, 64-65, 229-230 
NH,OH 229-230, 418-420 
М0414-413,415 
NO, 88-891. 
М0:97-985 
NO, 153-1545, 412-413,415 
М,0417-418Р 
М.О, 145-1465, 415-4175 
NO; 97-985 
[NOJ[BF,] 415-417 
NOCI 380-381 
МО,Е,91-921. 
N(OHX(SO;) 418-419 
М, fórmulas com 
(СН,),АІМ(С.Н,), 547-548 
CH;),NCO] 196-1971. 
((СН,),М);РО 420-422 
[(CH,O),PN], 422-423 
[(CH,),PN], 420-4228 
CLB;N,H, 369-370 
[CLPN], 420-422 
[CLPN], 420-4225 
CAN, 1855 
[CoCL(NHy),]" 248-249, 251- 
2528 
[CoCKNH,), 216-217, 219, 
522-523 
[CoCL,(NH,),JC1 252-253P 
‚ [Co(NH;);]” 529-530 
ІСо(мн,),р” 239-240, 248- 
249 
[Co(NH)s(CO,)]' 390-3915 
[Co(NH,)¿F]” 390-391P 
[Co(NH;)(0H,)]” 514-515P 
[Co(NO,)¿(NH),] 251-2525 
[Co(NO,XNH,;),]” 248-250 
[CrCI(NH,),]” 484-485 
[Cr(NH)¿]” 474-475, 479- 
485 
[Cr(NH)¿(0H,)]” 517-518, 
530-531 
[Cu(NH,),] 338-3395 
[Cu(NH)(OH,),]* 272-273 


FXeN(SO,F) 467P 

FXeN(SO,F), 166-4675 

Ga(NO;), 709-710 

Н,МВН, 368-369 

HN(SO,F) 467 

H,NSO,0H 429P 

HOCH,CH,NH, 210-211 
[Ni(OH,)¿(NH)]” 505-508P, 
513-514Р 

ONF 415-4175 

O,S(NH,)OH 175-176 

Pb(N;), 417-4185 
[PACL(NH,),] 159, 161-163 
(РА(ОН,),Г7 332-3335 
(Ра(РРҺ,),1 527-528 

РМ 420-422 

[PUNH,)J” 338-339 
[RuCKNH)]” 526-527 
[RuCKNH)LSO,)] 188- 
1895 

[Ru(NH;).(N.)]”* 409-4105 
[Ru(NH;)(0OH.)]” 332-3335 

[Ru(NH9 (ру 1” 497-4985 

(5М), 434-4355 

5,М,50,434-4355 
[Ta(N)Br; 1328-3295 

Th(NO3)4(OPPh,), 355-3575 
У5, 676-677 


Ма 


Na, AIF, 209-210, 346-347 
Na,,(A102),,(SiO,),, 399-400 
NaAlSi,O, 397-398 

NaBH, 303-304 

NaBiO, 349-351P 

Na,C, 393-394P 

Na[CIOH,] 538-549 
Na[(CH,),As] 569-570P 
NaCl 71-72, 457-458 
NaFeF, 666-667 

Na,GaF, 346-347 

NaH 292-293, 296-298 
Na[HB(C,H,),](et) 293-294P 
NaHSO, 296-297P 

NaK 320-321 

NaNH, 320-321P 

Ма,О, 317-318 

МаОСН, 297-298P 

NasZn,, 64-65 


Nb | 
[Nb(m/-Cp) XCD] 602-603 
ГМ, О, „Је 329-331 

NDS, 676-677 


ма 


NájFe,;B 674-675 
[Nd(0H,),]” 245-247 


Мі 
[NiBr,]” 234-235, 331-332 
[Ni(C,H,),]' 602-6035 


[Ni (CN) ]" 429P 

[NHCN),” 234-235 

ІМІ(СМ),р” 244-2455, 505-507 

[Ni(CO),] 143-1445, 149-1505, 

162-164, 239-240, 248-249, 
330-331, 575-5768, 584-585P 

[Ni¿(CO),,] 611, 613P 

NiF, 465-466 

[Ni(IO,)] 453-454 

МО 662-663 

[Ni(0H,),]” 503-504 

[NI(OH)(NH9]” 505-506, 

507-508Р; 513-514 

[Ni(OH),(phen)]" 275-276 

Ni(PF,), 411 

(Р(ОЕ0,),1527-528 

[Ni(PR),(CO,)] 390-3915 

NiS 68-695 

Ni(cod), 599-6005 

(МЦР(ІВи),1,1589-590. 

Мі, fórmulas com 
KANi(CN),] 320-321P 
К,МІЕ, 667, 669-6718 
LaNi,H, 294-295 


О 


O, 109-110Е 
О; 324-325 
0,97-985,423-4241. 
OC(OH), 177-178 

OCS 145-1468 
[OC,¿WHW(CO)s] 290-291 
OF, 424-425, 450-452P 
O,F, 450-452 

(ОН),РНО 419-420 | 

ONF 415-4175 

[O ][PtF] 324-325 
O,SF(OH) 175-177 
O,S(NH,)OH 175-176 
(О,5ОМОТ 415-4175 
0,80050 430-431 


Os 

OSO, 325-326 
(О5,(Н,ХСН,(СО),1 614-615 
OSO, 431-432 
[OS(O) (PY) {OCo0)] 384- 
385S 


P 

P, 95-965, 407-4095 

P(C,H,), 307-308 

PCI, 145-1465 

PCI, 91-93L, 97-985, 145-1465, 
147-1485, 411-412 

PCI; 97-985 
ІРСІШІРСІ,1411-412 

PF, 89-905,411 

[PF] 453-454 

РН,96-97 

РН, 230-231, 294-295, 307- 
308Р, 420-421Р 


ІРМо,,0,,7 329-3318 

PN 420-422 

Р(МЕ),420-122 

[P,0,]" 420-1215 

[P,0,]” 182-183, 420-4218 

PO 0 411-412. 419-4205 

[P,O,,]” 183S 

РОТ 88-591. 

Р,О, 419-1205 

РОСІ, 145-1465 

PS ¡o 434-435 

Р,5, 434-4358 

P, fórmulas com 
((СН,).№),РО 420-422 
[(CH,0).PN], 422-423 
[(CH;).PN], 420-4228 
[CLPN], 420-422 
[CLPN], 420-4225 
H,PO; 420-4218 
H,PO, 176-1778, 420-421 
H,PO, 230-231 
Ni(PF,), +11 
[Ni(P(OED)),] 527-528 
[Ni(PR ,)(CO,)] 390-3915 
[Ni {PCBu);}.] 589-590 
(OH),PHO 419-420 
ІРІВІСІРЕ,),1243-244 


Pb 

Pb; 315-316 

Pb(CH,), 541. 566-567 

Pb(n'-C.H,), 567-568 

PbF, 664-665 

- PDF, 345-346. 444-445 

РЫМо;5, 678-699 

Pb(N;), 417-4185 

PbO 348-3515 

РЬО, 349-3515 

Pb,O, 348-351, 497-4985 

Pb, fórmulas com 
(CH,),PbH 306-307 
K,Pb, 432-433 


Pd 

Pd 647-648 

PdCI, 633-634 
[P4CL(NH.).] 159, 161-163 
[Pa(OH,).]” 332-3335 
[Pa(PPh,),] 527-528 


Po 
Po 424-4255 


Pt 


[PIBrCI(PR;),] 243-2445 
[PICL]” 526-527 

ІРІСІ? 147-1485,339-340P 
[Р:СІ,(С,Н.)] 575-5765, 5765, 
580-581 

[PICL(NH;),] 242-2435, 510- 
511, 709-710 


[РІСІ,(РЕг,),] 508-509 
[PtCI(dien)]" 253-2545, 507- 
508 
РЕ, 324-325, 444-445 
[Ptl(dien)]” 507-508 
[Р(ЇЧН,),] 338-339 
[Pt(OH,),]* 332-3335 
[Pt,(u-P,O,H,),]% 530-531 
[P(PPh,),] 337-338 
[Pt(PPh,),(C¿0)] 384-3855 
PIS, 340-341 
[Pt(SnC1,),]” 506-507P 
Pt;Sn,CLO 345-3495 
[Р(Шеп)(СН;ОН)]” 512-513 
Pt, fórmulas com 
К.Р(СМ),Вт,; 132-133 
К.Р(СМ),Вг;Н,О 132-1335 
[O,][PtE,] 324-325 


Pu 
PuF, 450-452P 


Rb 

RbAg,L, 660-662 
Rb¿O 319-320 
ЕЬ,О, 319-3215 


Re 

[Ве,(СО) о] 496-4975, 584- 

585P 

[Re,CI,]” 248-249, 248-2505, 

332-3365, 496-4975 

[Re(n"-Cp)(CD] 602-603 

Ве(т`-Ср)О, 581-5825 

ReF, 324-325 

[ReH,]” 245-247, 246-2485, 

322-323 

ReO, 666-667 

[ReOCL]” 245-2475 

[Re(0) (PY), 327-3285 

[Re(S,C,(CF,),),] 244-2468 

Re, fórmulas com 
[(C,H,),N],[Re,Cl¿] 497-498 


Rh 

[RHCKPPh,)] 623-625 
[RhH(CONXPPh,),] 631-6325 
[RhL(CO),]" 632-633 


Rn | 
RnF, 467 


Ru 

Ru(C HCO), 601-6025 
[Кот -С,Н,)(СО),) 606-6075, 
607-608 

Ко, (СО), 584-585P 

[Ru; (CO) Ceo] 384-3855 
[RuCI(NH;);]" 526-527 
[RuCKNH;) (SO,)]" 188-1895 
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[RuCL,(PPh,),] 303-304, 332- 
333 

Ru(Cp), 148-149-1505 
RuH,(PPh), 303-304P 
[Ru(NH);(N;)]” 409-4108 
[Ru(NH),(0H,)]” 332-3335 
[Ru(NH) o(pyz)]” 497-4985 
КиО, 647-648 

RuO, 325-326 

[Ru(0H,),]” 332-3335 
[Ru(SiCL) (CO), (PR) 516-517 
[Ru(biPY),]” 253-2545, 423- 
424P, 486-487, 490-491, 529- 
530: 


5 
5,423-424 
5,423-4245 
[S¿JLASF,], 433-434 Р 
S,CL, 425-427 
SF, 424-425 
S,F, 424-425 
SF, 94-95, 97-985, 424-425 
SF, 91-93L, 97-985, 122-123Е, 
145-1465, 159, 161, 424-425 
[S,MoS,CoS,MoS,]” 342-343P 
SN, 434-4358 
S¿N, 434-4358 
S¿N¿SO, 434-4355 
(SN), 434-4358 
SO, 88-89L, 188-189L, 197- 
198, 208-209, 427-428L, 644- 
645P 
SO, 97-985, 188-189L, 189- 
191L, 427-4285, 644-645P 
SO; 88-89L, 97-985 
(SO,), 427-4285 
SO788-89L 
S,03 176-1775, 430-431 
[So3CF3] 453-454 
S,OCI, 145-1465 
[SO,F] 427-4285 
S, fórmulas com 
(СН,),5О 195 
CISO; 459-460 
(С.)5О,(ОН) 383-384 
F,BS(CH,), 300-502 
[Fe,S (SCH,Ph),]” 699 
[Fe,S(SR),]” 341-342P 
FXeN(SO,F) 467P 
FXeN(SO,F), 466-4675 
[Не,(5Ме,) ] 554-555 
HN(SO,F) 467 
H,NSO,0H 429P 
Н,8 170-172, 210-211 
H,S, 309-310P 
H,SO, 177-178 
HSO,CF, 444-445 
NDS, 676-677 
NiS 68-695 
OCS 145-1465 
O,SF(OH) 175-177 


O,S(NHJOH 175-176 
PIS, 340-341 


Sb 

ЅЫСС,Н,),1. 571-572P 

SbCI, 197-198 

SbF, 411 

[SbF,] 187-188P 

(SbF,), 411-4128 

[SbF] 187-188 

SbF, 187-188P, 196-197L 

SbH, 308-309P 

Sb,0, 419-420 

SbPh, 97-935 570-571 

Sb,Ph,CI, 570-5715 

[Sb,(d-C,H,O¿),]” 253-255Р 

Sb, fórmulas com 
(СІЕ,)(5ЬЕ,) 449-4505 
[NEJ[SbE,] 411 


Se 

Se 424-4258 

Ѕе2* 433-4348 

SeF, 425 

$еО 430-431 

[Se,][SO,F], 433-434P 

Se, fórmulas com 
H,SeO, 430-431 
[WS(Se,),] 432-4338 


Si 

Si 394-395P 

SiBrCIFI 145-1468 

SiC 68-695, 208-209, 395-396P 

Si(CH;) 91-95 

Si(CH,), 538, 540-5415, 560- 
561 

Si(CH,),(C¿H,) 561-562P 
[Si(C¿H,(C¿H,O,),J” 187-1885 

SiCI, 145-1465, 208-209, 297- 
298, 394-395 

SiCL(CH,), 560-561 

SiF, 94-95L 

[SiF,]” 1855, 394-395 

SH, 94-95 

SiH, 494-495 

Si,H, 304-305 

SiH, 289-290, 297-298P, 305- 
307 

$1,Н 305-306 

SiHCI, 305-306 

Si,N, 395-396 

SiO 420-422 

SiO, 208-209, 305-306, 396- 
397 
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510, 396-398 

(510,1 395-396 

[Si,O¡¿]'" 395-3965 

Si(OH), 174-1755, 637-638 

51, fórmulas com 
CH,CH,SiH, 306-307P 
(СН,),51СІ 445-4465 
(СН,),5ІСМ 445-4465 
(СН,),51);ЧН 562-563Р 
[(CH,)SiO], 420-422 
(СН,),5101, 562-563P 
(СН,),5105(СН,); 562-563Р 
(СН,),515(СН,), 330-331 
(Н,51),М 395-396 
КА1,ОН),5і;А10,; 397-3985 
KAISi,O, 397-398 
K,Si, 399-401 
Ме,ОН),51,)ы 397-398 
MgSiO, 182-183 . 
Na (AIO,),(SiO,),, 399-400 
МаЛ1651,0, 397-398 
[Ru(SiCI))(CO).] 516-517 


Sm 


ЅтСО, 674-675 
5,0, 385 


Sn 
S, 423-424 S 
514 348-349P 
Snj 315-316, 432-450 
Sn(n-C,H,), 567-5685 
- SnCl, 189-1911. 
І5пСІ,Г 187-1885, 348-3495 
-SnCI, 348-349 
SnCL(OPMe,), 348-349 
[(SnCD),(PSNCL,),),] 348-3495 
SnH, 306-307 
SnPh, 543 
Sn, fórmulas com 
(CO),MnSnCI, 187-1885 
[P(SnCI,),]” 506-507Р 
Pt;Sn, CL 348-349 


Ta 
- [Ta¿Cl,, 1” 498-4995 


ГТа(1(-Ср)СН,Х(СН)І 602- 


6035 
[Ta(N)Br,]” 328-3295 
[Ta¿O,.]” 329-331 
Та5, 674-677 


Тс 
TcF, 324-325 


Те 

Те 424-425 
Те,Вг 424-425 
TeF, 425 

Те, 424-4255 
Те(ОН), 453-454 


Th 
ThCI, 355-3575 


Th(NO,).(OPPh,), 355-3578 


ThO, 355-3575 

[ТЬ(ох)(ОН,),] 246-248 

Ti 

ТІС 206-208 

[TiC1,(n*-Cp),] 602-603 

ТІСІ, 330-331P 

ТІСІ, 634-635 - 

ТІСІ, 322-323 

Ti(n'-Cp).(n -Cp), 5775 

[TiCp,Se,] 431-4328 

TiO 331-332, 663-6648 

TiO, 69-708, 322-323 

(ТҚОН,), 2” 256-257 

Ti, fórmulas com ` 
CaTiO, 69-70, 666-667 
FeTiH, 294-295 


ТІ 

ТҚ(СН,), 559-560 
TII 348-349 
ТЇЇ, 345-346 
ТІОН 347-348 


0 
UBr, 354-3555 


[U (n* -С,Н,).) 581-582, 600- 
6015 

ОСІ, 354-3575 

ОСІ, 355-3575 

UF, 448-449P 

[UO (NO) (0H,),] 355-357 
[UO.(OH,),]” 245-2475 


у 


V* 330-331Р 

VF, 322-323 

УО 663-664 

VO, 664-665 

У;0, 182-183 

VO” 326-327 

[VOCI ] 326-3275 

[VO,(OH,),]' 182-1835, 327- 

3285 

VS, 676-677 

V. fórmulas com 
LiVS, 677-678 


W. 

WC 393-394 

[W(CH,)s] 322-323, 581-582 
W(CO),(C(OCH,)Ph) 594-595 
[W(CO),(H,(PPr,),] 2885 
W(CO),PPh, 505-506Р 
W(CO),(phen)] 488 
[W,Cl,]” 334-3365 
W(n"-Cp) (п°-Сру(СО), 5778 
[Wn -Cp).(H),] 602-603 
WO, 656-658 

ГМО] 329-331 


[W,(py),Cl,] 334-3368 
WS, 244-2465 
[WS(Se,),] 432-4335 
W, fórmulas com 
((CH,),CO),WW(OCMe,), 
328-3295 
[((CH)),N);WWCI(N(CH;),),] 
334-3365 
[OC,WHW(CO),]" 290-291 


[W,,0,(OH),]'" 329-3315. ` 


Xe 


XeF, 465-4665, 467 
XeF, 97-988, 145-1465 
XeF; 466-4675 

XeF, 465-4665 

Хер; 466-4675 

[XeF][AsF,] 467P 

ХеО% 466-4671, 

Хе, fórmulas com 
FXeN(SO,F) 467P 
FXeN(SO,F), 466-4675 
IN(CH)),JIXeF,] 466-467P 


Y 
YBa,Cu,O, 667, 669-6715 


Yb . 
[Yb(aCaC),0H,] 352-3545 


Zn 


Zn(CH,), 553-554 

ZnCl, 344-345 

Znl, 344-345 

ZnO 68-695, 135-136, 288, 

342-343P, 344-345 

ZnS 66-675 

Zn, fórmulas com 
CuZn 64-65 
FeZnFC,O, 666-667 
MgZn, 64-65 

‚ М№а,2п,; 64-65 


Zr 


[Zr(BH),] 303-304 
[Zr(CH,)s]” 244-2465 

ZrCI 333-334P 

71С1,457-458Р 

[Zr¿Cl,¿C]" 334-336 
[Zr(Cp)(CH;Xthf)]” 634-6358 
[Zr(n/-Cp).(CH;),] 607-608 

ZrH, 294-2958 

ZrO, 457-458, 656-657, 664- 
665 

(7гох) 1” 246-2485 


(Т) significa tabela. O negrito significa entradas-chave. 


abundância duros; ácidos fortes; ácidos adenosina, função da coenzi- descrição de orbital locali- 


do boro e dos elementos do 
grupo do carbono 361-363 
e energia de ligação nuclear 
316-317 
em função da ocorrência 
nos sistemas vivos 684- 
685 
em função do número atô- 
mico dos elementos 22(T) 
acenos pró-quirais 628-630 
acetaldeído, síntese 633-635 
ácido acético 
síntese da Monsanto 632- 
634 
solvente, posição no com- 
portamento ácido 172-173 
ácido aminossulfônico 175- 
177 
ácido bórico 366-367 
ácido carbônico, acidez de 
177-178 
ácido clorídrico, grupo de 
ponto 145-146(T) 
ácido etilenodiaminotetraacé- 
tico 248-251 
ácido fluorsulfúrico 175-177 
ácido fosforoso 176-177, 419- 
420 
ácido hipocloroso (HCIO), 
desproporcionamento de 221- 
222 
ácido metanossulfónico, aci- 
dez de, comparado com, áci- 
do trifluorometanosulfónico 
444-445 
ácido trifluormetilssulfónico 
176-177 
ácidos 167-202 
nomes de 718-719 
ver também aquo-ácidos; 
ácidos de Brónsted; ácidos 


fracos; ácidos de Lewis 
ácidos conjugados 168-170 
ácidos de Brónsted 167-174 
acidez de Lewis 184 
forças 169-171 
hidretos de boro 377-378 
tendências periódicas em 
173-183 
ácidos de halogênio 189-191 
ácidos de Lewis 184-191 
borano 300-303 
cátion de hidrogênio, plas- 
ma 286-287 
compostos de alquilalumí- 
nio 547-548, 557-558 
. compostos organometálicos 
545, 547-548 
hidretos de boro 300-303 
trialquilgálio 558-559 
trihaletos de boro 364-367 
ácidos de superfície 198-199 
ácidos duros 192-194, 196 
ácidos fortes 170-171 
ácidos fracos 170-172 
ácidos mononucleares 175- 
176 
ácidos polipróticos 170-173 
acoplamento de Russel-Saun- 
ders 475-476, 491-492 
acoplamento heteronuclear, 
ressonância magnética nu- 
clear 724-726 
acoplamento jj 475-476 
acoplamento spin-órbita 475- 
476 " 
acoplamento spin-órbita, res- 
sonância magnética nuclear 
724-726 
actnídeos 28-29, 350-352, 
354-358 


ma В,, 705-706 
adição oxidativa 287-288 
catalítica 627-628, 632-633 
do hidrogênio aos comple- 
xos de metais 595-596 
do hidrogênio aos metais 
527-528 
metais nobres, bloco d 338- 
340 
reações redox 527-530 
afinidade eletrônica A, 48-51 
átomo de hidrogênio 285- 
286 
agentes oxidantes 203-204 
água 330-331 
cloro 458-459 
cromato, permanganato e 
ferrato 323-324 
hexafluoreto de platina 324- | 
325 
interhalogênios 448-449 
agentes redutores 203-204 
água 219-220, 308-309 
fósforo, compostos de fós- 
foro 420-422 
hidrazina 418-419 
íons de metal 3d 330-331 
metal 314-315 
monóxido de carbono 388- 
390” 
silano 306-307 
agregados metálicos 246-249, 
608-611 
síntese 610-614 
agregados nus 315-316 
ânions do bloco p 432-433 
água 
ângulo de ligação 97-98 
descrição de ligação de va- 
lência 101-102 


zado 124-126 
estabilidade redox em 219- 
224 
estrutura 290-291 
exemplo de composto rico 
em elétron 289-290, 308- 
309 ` 
grupo de ponto 145-146(T) 
modos normais de 157-158 
orbitais híbridos 125-126 
reação de metais com 316- 
317 
solubilidade de cátions de 
metal alcalino em 318-319 
água régia 338-339 
águas naturais, química de, 
diagramas de Pourbaix 232- 
234 
alanina, complexos com co- 
balto 492-493 
albita 397-398 
alcaletos, rico em metal 
319-322 
alcenos 
hidrogenação 627-629, 643- 
644 
ligantes 598-599 
polimerização 634-638 
pró-quiral 628-630 
reação de metátese 597-598 
ct-alumina 346-347 
Allred, AL. 50-51 
alótropos 
arsênio, antimônio e bismu- 
to 408-409 
fósforo 407-408 
oxigênio 422-423 
selênio 424-425 
alquilas, ligantes 595-597 
alquilfosfinas, pela formação 
de conglomerado 334-336 
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alquilhidrazinas, agente redu- 
tor 418-419 
alquinas, ligantes 600-601 
alumina, catalisador 637-638 
alumínio (Al) 
carbeto 392-393 
compostos de alquilalumí- 
nio 545, 547, 556-557 
compostos organometálicos 
556-559 
extração por redução, usan- 
do eletrólise 204-205, 209- 
210, 345-347, 362-364 
haletos, como ácidos de Ге- 
wis 186-187 
hidretos 303-305 
óxido, propriedade anfótera 
180-183 
ponto de fusão 346-347 
espectro de emissão de 
raios X 132-133 
volatilidade de e pirome- 
ta-lurgia 205-208 
passividade 220-221, 314- 
316 
aluminossilicatos 396-400 
ambidentado 248-250 
carborano 380-381 
monóxido de carbono 388- 
390, 582-584 
reações 593-595 
unindo por ponte 522-523 
ambiente 
efeito na calcinação do co- 
bre, evitando 208-209 
química de águas naturais 
232-234 
reações fotoquímicas em fu- 
maça 415-417, 423-424 
amerício (Am) 355-358 
aminoácidos, classificação de 
685-686(T) 
aminoborano 368-369 
amônia 
combinações 151-152 
como base de Brgnsted 168- 
169 
como base de Lewis 184 
diagrama de nível de ener- 
gia do orbital molecular 
154-156 
espectro fotoeletrônico 120- 
122 
estrutura 290-291 
estrutura de Lewis 88-89 
exemplo de composto rico 
em elétron 289-290, 307- 
308 
forma e ângulos de ligação 
97-98 


grupo de ponto 145-146(Т) 
orbitais moleculares 154- 
156 
processo de Haber para a 
preparação 406-407 
rotação tripla 142-143 
síntese 307-308, 643-645 
solvente para metais alcali- 
nos 195 
amoniaborano 367-368 
amoniacarboxiborano 368-369 
analogia isolobal, incorpora- 
ção de hetero-átomo em agre- 
gado metálico 610-611 
anéis heteroatômicos, neutros 
433-435 
anel de corrin 706-707 
anel zumbindo 606-607 
anfoterismo 
elementos do Grupo 12 344- 
345 
óxidos 178-181 
ângulo de cone 
complexos de níquel 589- 
590(Т) 
Tolman, para ligantes 516- 
517(Т) 
ângulo de mordida 
ligante de íon carbonato 
390-391 
ligante quelante 250-251 
anidrase carbônica 693-696 
ânion peroxidissulfato 430- 
431 
Perutz, M. F. 692-693 
ânion tetrabromoborato 364- 
365 
ânion tetrafluorborato 364-365 
ânions 
carbonilato de metal 591- 
592 
inter-halogênio 450-451(T) 
radical 549-552 
tamanho, relativo aos áto- 
mos de origem 43-45, 47 
ânions polioximetalato, prepa- 
ração 329-331 
anodizando um metal 220-221 


anomalias estruturais, predi- 


ções da força de oxiácido 
177-178 
antiferromagnetismo 668-669 
antimônio (Sb) 408-409 
compostos organometálicos 
570-571 
estibina 307-308-309 
óxidos 419-420 
pentafenila 570-571 
pentafluoreto 187-188, 196- 
197,411-412 


pentóxido, anfoterismo 180- 
181 
raio covalente 93-94(Т) 
aplicações médicas 709-710 
aproximação de Born-Oppe- 
nheimer 523-524 
aproximação de orbital 104- 
105 
aquecimento global 287-288 
efeito estufa 388-390 
aquo-ácidos, tendências na 
força 174-176 
área de superfície, de catalisa- 
dores heterogêneos 637-641 
argônio (Ar) 464-465 
armas termonucleares, forma 
do isótopos de hélio na manu- 
fatura de 284-285 
arsabenzeno 569-570 
arsanos, catenados 571-572 
arsênio (As) 408-409 
compostos organometálicos 
568-570 
dopante para semiconduto- 
res de silício 135-136 
em um cristal de silício 655- 
656 
óxidos 419-420 
raio covalente 93-94(T) 
arsina 100-102 
asbestos 395-396 
aspartato, em proteínas unindo 
cálcio 687-688 | | 
astato (At) 440 
ataque eletrofílico, no carboni- 
laoxigênio 593-594 
ataque nucleofílico 
adição oxidativa 527-529 
nas carbonilas de metal 614- 
615 
nos ligantes coordenados, 
reação catalítica 625-627 
ativação 
C-H, composto organome- 
tálico de lantanídeo 608- 
609 | 
de complexos octaédricos | 
514-518 
de nitrogênio 408-410 
ativação de metano, organoac- 
tinídeos 608-609 
atividade óptica, compostos 
quirais 149-150 
atômica 35-37 
Ф, termos 476-480 
Ф de metais 3d, complexos 
formados por 243-245 
átomo doador 239-240 
átomo receptor 239-240 


átomos de muitos elétrons 28- 

29,35-52 

átomos hidrogênicos 28-29 
estrutura de 28-37 

átomos, espectro eletrônico 

474-477 

Aufbau, princípio de 38-40 

auto-ionização, trifluoreto de 

bromo 448-449 

autoprotólise 169-170 


Bailar, torção de 520-521 
balança de Gouy 259-260 
band gaps 129-130 
elementos do Grupo 14/1V e 
compostos 55(T) 
e semicondução 131-132, 
134-135(T) 
banda 129-130 
banda d 129-130 
banda de condução 130-131 
para compostos de interca- 
lação 677-699 
banda doadora, semicondutor 
135-136 


· banda p 129-130 


banda receptora, semicondutor 
dopado 135-136 
banda s 129-130 
banda Soret 
clorofila 708-709 
citocromo P-450 702-703 
bandas de emissão de raios X 
132-133 
bandas de transferência de 
carga 189-190, 483-485 
bandas do orbital molecular 
128-134 
bário (Ba), carbonato, dados 
de composição 81-82(Т) 
Bartlett, Neil 464-466 
bases 167-202, ver também 
bases de Brónsted; bases de 
Lewis 
bases conjugadas 168-170 
bases de Brgnsted 167-174 
protonação de 296-297 
sulfeto de hidrogênio 309- 
22310 
bases de Lewis 184 
água 308-309 
em reação com borano 
300-302 
reações de agregados de bo- 
ro com 375-379 
bases de Schiff, complexos de 
cobalto 690-692 
bases duras 192-194, 196 
bases fortes 170-172 


bases fracas 170-172 
basicidade, metal 591-593 
bateria de chumbo ácido 349- 
351 
benzeno(tricarbonil)molibdé- 
nio(0) 579 
berílio (Be) 
afinidade eletrónica 49-51 
carbeto 392-393 
compostos de 
propriedades 319-320 
estrutura 318-319 
compostos organometálicos 
551-553 
configuração do estado fun- 
damental 38-40 
fonte de 395-396 
formação de carbono de 24- 
25 
hidreto, descrição do orbital 
molecular 126-127 
óxido, propriedade anfótera 
180-181 
passivação de 317-318 
primeira energia de ioniza- 
ção 47-48 
berilo 395-396 
Big Bang 21-22 
bioctaedro 
extremidade compartilhada 
334-336 
face compartilhada 334-336 
bipirâmide pentagonal, com- 
plexos heptacoordenados 
245-247 
bismuto (Bi) 349-352 
condutividade elétrica de 
138-139 
conglomerado aniônico 
433-434 
estados de oxidação 345- 
347 
no tratamento de úlceras 
pépticas 709-710 
número de oxidação 406 
óxidos 419-420 
recuperação de 346-347, 
408-409 
blocos 27-28 
boranos 299-305 
ligação e estrutura 334-337 
molecular e aniônico 371- 
372 
` reações características 375- 
379 
reações е borohidretos 377- 
378 
relações estruturais entre es- 
pécies 376 
boranos de amina 367-368 


boratos 
ésteres 366-367 
polinuclear 366-368 
boro (B) 
borazina 368-369 
boretos de metal 370-371 
compostos de nitrogênio 
367-370 
compostos organometálicos 
555-556 
configuração do estado fun- 
damental 38-40 
formação em queima de hé- 
lio 24-25 
grupo de simetria icosaédri- 
ca 147-148 
haletos, ácidos de Lewis 
186-187 
hidretos 290-291 
grupo de ponto 145- 
146(T) 
óxido, entalpia de dissocia- 
ção de ligação 95-96 
primeira energia de ioniza- 
ção 47-48 
recuperação de bórax 362- 
364 e 
solução sólida intersticial 
com níquel 64-65 
trifluoreto 90-91, 152-153 
ácido de Lewis 186-187 
grupo de ponto 145- 
146(T) 
estruturas de ressonância 
90-91 
trihaletos, propriedades de 
364-365(Т) 
ver também boranos; bora- 
tos 
borohidretos 
ligação e estrutura 370-377 
reações características 375- 
379 
Bosch, Carl 307-308 
bromo (Br) 
entalpia média de ligação 
94-95(Т) 
formação de complexo áci- 
do-base de Lewis 189-191 
raio covalente 93-94(T) 
recuperação a partir de água 
do mar 441-442 
Bronsted, Johannes 167-168 
bronze, 8, compostorinterme- 
tálico de cobre e zinco 64-65 
buraco octaédrico, estruturas 
empacotada compacta 58-59 
buraco tetraédrico, em estrutu- 
ras empacotada fechada 58- 
60 
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buraco, estrutura empacotada 
compacta 57-60 


cadeia de transporte de elé- 
tron, citocromos de 699-703 
cádmio (Cd) 
compostos organometálicos 
553-555 
desproporcionamento 343- 
344 
óxido, coordenação octaé- 
drica 344-345 
recuperação 342-344 
sulfito 
estrutura esfarelita 673- 
675 
estrutura wurtizita 673- 
675 
caixa de atmosfera inerte 546 
cal, reação com silicatos, na 
redução de ferro 208-209 
cálcio (Ca) 
bioquímica 685-688 
carbonato, dados de decom- 
posição 81-82 
complexo com o íon etile- 
nodiaminatetraacetato 319- 
320 
calcogênios 422-435 
moles 673-675 


califórnio (Cf) 357-358 


camada de valéncia 42-43 
camada fechada 40-41 
regra do octeto 87-88 
camadas 30-32 
captura de néutron 
formagáo de elementos por 
24-25 
na formação de elementos 
mais pesados 25-26 
caractere x, de uma operação 
728-729 
caracteres 151-152 
caráter de carbânio, compos- 
tos de organo-alumínio 544- 
545, 547, 557-558 
caráter hidrídico 297-299 
borohidretos 377-378 
íons de hidreto de alumínio 
e de gálio 304-305 
tendências em, carbonilas 
592-593 
caráter nobre, metais do bloco 
а 338-340 
caráter nucleofílico, compos- 
tos organometálicos 544-545, 
547 
carbenos 
Fischer 593-594 


Schrock 597-598 
carbenos de Fischer 593-594, 
596-597 
carbenos de Schrock 597-598 
estrutura 596-597 
carbetos 391-395 
carbetos intersticiais 393-394 
carbetos metálicos 391-392, 
393-395 
carbetos metalóides 391-392 
carbetos salinos 391-392, 392- 
394 
carbonatos, decomposição tér- 


‚ mica 80-82 


carbonilação redutiva 584-585 
carbonilas 
bloco d 582-595 
estrutura 584-586, 588 
haletos 388-389 
metal 
regra dos 18 elétrons e 
fórmulas 580-581 
atribuição de simetria mo- 
lecular a partir do espec- 
tro vibracional 162-163 
Período 4 579(T) 
propriedades e reações 586, 
588-595 
síntese 584-585 
carbono (С) 
СН,, ângulos de ligação 
126-127 | 
carbono ativado 386-387 
carbopeptidades 694-697 
carboranos 379-589 
carga formal f 90-91 
carga nuclear efetiva 37- 
39(Т), 40-41 
e primeira energia de ioni- 
zação 44-45, 46-47 
carvão, recuperação de 381- 
382 
caso do campo forte, teoria do 
campo cristalino 258-259 
cassiterita (SnO,) 381-382 
catalisador de Ziegler-Natta 
634-635 
catalisador multifásico 637- 
638 
catalisadores 619-620 
cobalto 630-632 
cobre 560-561 
para a conversão de NO 
ao nitrogênio e oxigênio 
417-418 
complexos de zircônio 634- 
635, 625-626 
DiPAMP 629-630 
“metal а, para a produção de 
diamante 382-383 
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para a formação de O, 220- 
221 
para а hidrogenação 293- 
295, 643-644 
para a produção de amônia 
307-308 
para a produção de enxofre 
210-211 
prata 621-623 
ródio 628-630 
seletivo 621-624 
tempos de vida de 623-624 
zeólita 397-398 
catálise 619-651 
ciclo 
citocromo P-450 702-704 
desproporcionamento de 
peróxido de hidrogénio 
425-428 
enantiosseletiva 628-630 
heterogéneo 637-649 
catálise ácida, explorando en- 
zimas 693-697 
catálise homogénea 623-638 
exemplos 623-624(Т) 
catálise redox 696-710 
catalizador de Wilkinson 628- 
629 
catalizador uniforme 637-638 
catenação 95-96 
ánions nos compostos de 
metal do bloco s 317-318 
compostos organometálicos 
de arsénio 571-572 
compostos organometálicos 
de germánio 563-565 
compostos organometálicos 
de silício 563-565 
catenado e ligacóes múltiplas 
571-572 
compostos de conglomera- 
do de metal 333-334 
compostos organometálicos, 
bloco de f 577-583 
e estrutura eletrônica 255- 
270 
e estrutura molecular 87- 
139 
germânio-germânio e esta- 
nho-estanho 567-568 
monohapto 551-553 
múltiplo 571-572 
entre átomos de silício 
564-567 
ponte de metila, compostos 
de alquilalumínio 539-540, 
556-557 
propriedades de 91-97 
silício-carbono 560-561 
simples, entre átomos de Si 
563-565 


vanádio e oxigênio 327-328 
л 100-101 
cátions 
Grupo 2. complexos com ti- 
gantes coroa e cripta 319- 
320 
inter-halogênio 448-449(Т) 
metal 314-315 
tamanho. em relação aos 
átomos de origem 44-45, 
47 
cátions de metal, ligantes água 
para 308-309 
célula de cloro-álcali 441-442 
célula galvânica, para medição 
das energias de Gibbs da rea- 
ção padrão 211-213 
fóton de raios ү(Ү), produto 
de reação de fusão 22-5 
célula unitária, primitiva 56- 
57 
células de energia elevada 
677-678 
cementita 393-394 
centro de inversão і 143-144 
IV contra atividade Raman 
158-159 
centro de reação, clorofila 
709-710 
centro F 655-656 
centros de cor 655-657 
cerâmica 671-672 
cério (Ce) 
hidretos 294-295 
íon, Ce” 352-354 
separação de outros lantaní- 
deos 351-353 
césio (Cs) 
brometo, entalpias de rede 
77-78(Т) 
cloreto 
coordenação (8,8) 71-72 
estrutura 65-66(T), 66-67 
reação espontânea com 
oxigênio 314-315 
Chevrel, R. 678-699 
chumbo (Pb) 
classificação de 362-363 
compostos 348-351 
compostos organometálicos 
566-567 
estados de oxidação 345- 
346 
fluoreto 444-445 
plumbano 306-307 
recuperação de 345-346, 
381-382 
chuva ácida. lixiviados por po- 
licátions de alumínio 182-183 
cianeto de metila, como sol- 
vente 195 


ciclo de Born-Haber 73-75 
para a formação de íon 
aquo, lantanídeos 352-354 
ciclo de fusão, formação de 
elementos em 5-25 
cicloocta-1.5-dieno(cod), 
complexos 599-600 
ciclos termoquímicos 
cloreto de sódio e fluoreto 
de sódio 440 
entalpia de formação de 
fluoreto de sódio e cloreto 
de sódio 443-444 
semi-reações de oxidação, 
lítio e césio 317-318 
cinábrio (Не$) 343-344 
cinética 
alcoólise de hidreto de silí- 
cio 306-307 
formação de hidreto pela 
síntese direta 296-297 
processo redox 215-220 
reações de substituição 503- 
504 
em silício 561-562 
cisplatina 709-710 
cisteína, citocromo P-450 703- 
704 
citocromos 
cadeia de transporte de elé- 
tron 699-703 
P-450 702-706 
classificação de Goldschmidt 
193-194, 196 
classificação de Robin-Day 
497-498 
clivagem assimétrica 300-303 
clivagem heterolítica 
hidretos, e caráter protônico 
298-299 
ligação de hidreto 
transferência de hidreto 
297-298 
transferência de próton 
297-298 
clivagem homolítica, hidretos 
e caráter radical 298-299 
clivagem redutiva, de ligações 


de hidrogênio-carbono ácido 


550 
clivagem simétrica 300-302 
cloro (СІ) 
diagrama de Latimer para 
em solução básica 224-225 
diagrama de Latimer para, 
em solução ácida 223-225 
entalpia média de ligação 
94-95(T) 
raio covalente 93-94(T) 
clorofila 319-320, 707-710 
clorofluorocarbonos 463-464 


cobalamina 705-706 
cobalto (Co) 
catálise 630-632 
Co”, ácido de Lewis 184 
complexo com alanina, aná- 
lise de dicroísmo circular 
492-493 
complexos de Co(III) octaé- 
dricos 518-520 
estequiometria de reações 
de hidrólise 517-519 
estrutura do cristal, politipos 
59-60, 
função da coenzima B,, 
705-707 
minerais 321-322(T) 
modelo pala ligação bioló- 
gica de oxigênio 689-692 
oxidação da água pelo Co” 
220-221 
cobre (Cu) 
ligas 
com níquel 63-64 
com ouro 655-656 
com zinco 63-65 
coeficiente de difusão 658-660 
coenzima B,, 705-707 
combinação direta 
boro e metais 370-371 
formação de carbetos 393- 
394 
síntese de carbonila 584- 
585. 
síntese de compostos de hi- 
drogênio por 296-297 
água 308-309 
haletos 309-310 
xenônio e flúor 465-466 
combinação linear de orbitais 
atômicos (CLOA) 104-105 
combinação linear, funções de 
onda da molécula de hidrogê- 
nio 99-100 
combinações lineares de sime- 
tria adaptada 
construção de orbital mole- 
cular a partir de 154-157 
de orbitais atômicos 150- 
151 
de orbitais sigma ligante 
266 
combustível de foguete, hidro- 
gênio 286-288 
complexo de esfera externa 
240-241 
complexo de esfera interna 
240-241 
complexo de hexacianoferra- 
to(IIl), redução de 233-234 
complexo de octacianomolib- 
dato 325-326 
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complexo de spin alto 258- 
259 
complexo de spin baixo 258- 
259 
complexos 
definidos 184 
complexos 184 
binucleares 496-499 
espectro eletrónico 479-496 
formação de 197-198, 243- 
247 
efeito nos potenciais 233- 
235 
reação ácido-base de Le- 
wis 189-191 
fosforescência 489-491 
metal d 239-279, 503-535 
linear 338-339 
quadrado-planares 242-244 
reações de 269-277 
tetraédrico 242-245 
valência mista 497-499 
complexos ácido-base de Le- 
wis 189-190 
complexos alquil-carbonílicas, 
reações de substituição 520- 
522 
complexos bicoordenados, 
mercúrio 344-345 
complexos binucleares 496- 
499 
complexos coordenativamente 
insaturados 623-625 
complexos de alquilidino, me- 
tais do bloco d 327-329 
complexos de carbonato, de 
metais 390-391 
complexos de ciano, bloco d 
325-326(T) 
complexos de Lewis, trihaleto 
de boro 364-365 
complexos de pentammina, 
rutênio e ósmio 332-333 
complexos de tiometalato, sín- 
tese 342-343 
complexos de valência mista 
497-499 
complexos de Werner 576, 
581-582, 584, 599-600 
complexos dodecaédricos 
245-247 
complexos fosforescentes 
489-491 
complexos homolépticos 
carbonilas 582-583 
ciclopolieno 600-601 
complexos octaédricos 244- 
246 
carbonila 584-585 
coberto 245-247 


fluoreto de alumínio 346- 
347 
íon borohidreto 373-374 
metais do bloco d 332-333 
dissulfetos 340-341 
substituição em 512-522. 
complexos oxo, mononuclea- 
res, metais do bloco d 326- 
328 
complexos pentacoordenados 
desoxomioglobina 689-690 
estereoquímica 518-519 
hidreto de alumínio ou de 
gálio 304-305 
platina 506-507 
silício 562-563 
complexos polimetálicos 246- 
249 
complexos quadrado pirami- 
dal 243-245, 496-497 
metais do bloco 4 332-333 
nitrito 328-329 
complexos quadrado-planares 
242-244, 262-264 
16 elétrons 580-581 
insaturado coordenativa- 
mente 623-625 
metais do bloco d 332-333 
metais do grupo da platina e 
ouro 338-340 
platina 709-710 
reações de substituição 507- 
513 
complexos quadrados antipris- 
máticos 
ânion de interhalogênio 
450-451 
complexo de lantânio octa- 
coordenado 352-354 
complexos quirais 252-253 
dicroísmo circular de 491- 
493 
complexos tetraédricos 
carbonila 584-585 
estruturas eletrônicas 262- 
263 
complexos tetragonais 262- 
263 
complexos tetragonal prismá- 
tico, sistemas metal-metal ` 
335-338(T) 
complexos tipo gaiola 246- 
248 
silício 562-563 
comportamento prótico 298- 
299 
composto conglomerado de 
platina-estanho, estrutura tri- 


“gonal bipiramidal 348-349 


composto organometálico do 
bloco p, nomenclatura 538 


compostos tóxicos/toxicidade 
antimónio 568-569 
arsénio 420-422, 568-569 
berílio 552-553 
bismuto 568-569 
carbonila de níquel 586, 588 
chumbo 345-346, 566-567 
cianeto de hidrogénio 391- 
392 
hidretos de arsénio e fósforo 
307-309 
mercúrio 343-344 
` em compostos de organo- 
mercúrio 554-555 
monóxido de carbono 388- 
390 
óxido de nitrogênio (IV) 
415-417 
óxidos de rutênio e ósmio 
325-326 
oxigênio de estado singlete 
em fumaça 423-424 
radon 464-465 
compostos agregados 315-316 
bloco p 432-435 
boro 369-377 
carbono 383-384 
complexos de ferro-enxofre 
341-343 
ligações de metal-metal em 
332-334 
platina-estanho 348-349 
rubídio e césio 319-321 
tetraédrico, B,¿Cl, 364-365 
tungstênio e molibdênio 
333-334 
ver também agregados 
metálicos 
compostos aromáticos, inter- 
conversão pelas zeólitas 645- 
647 
compostos binários, elementos 
do grupo s 317-319 
compostos curvos tipo sanduí- 
che 602-604 
compostos de alquilamônio, 
síntese 545, 547, 556-557 
compostos de alquilboro e de 
arilboro, síntese com reagente 
de Grignard 364-365 
compostos de alquilkítio 315- 
316 
metillítio 539-540 
compostos de ciclobutadieno, 
metalo 601-602 
compostos de ciclopentadieni- 
la 


bis(ciclopentadienila)(tetra- — 


carbonila)diferro(0) 579 
estrutura 553-554 
metalo 601-603 


compostos de coordenação 
239-240, 718-719 
mononucleares, nomes de 
719-721 
polinucleares, nomes de 721 
compostos de dimetila 
berílio 539-540 
diclorossilano 562-563 
magnésio 539-540 
sulfóxido, como um solven- 
te 196-195 
zinco 537 
compostos de intercalação 
de grafite 383-384 
carbetos salinos 392-393 
sulfetos 676-699 
compostos de interhalogênio 
445-450 
compostos de metalociclobu- 
tadieno 601-602 
compostos de metalociclooc- 
tatetraeno 606 
compostos de metalociclopen- 
dadienila 601-603 
compostos de polióxi, forma- 
ção 180-183 
compostos de trimetila 
alumínio, estrutura molecu- 
lam 539-540 
amina (М(СН,);), basicida- 
de de Lewis de 289-290 
arsano 540-541, 568-569 
compostos deficientes em elé- 
trons 123-124, 289-290 
grupo do boro 554-560 
compostos do tipo sanduíche 
600-601 
compostos intermetálicos 64- 
65 
LaNi, 294-295 
compostos iónicos 
fórmulas químicas 717 
dos Grupos 1,2 e 12 549- 
555 
compostos metalo-areno 604- 
606 Куык э, 
compostos moleculares, de 
hidrogênio 288-289, 289- 
293 
compostos não-estequiométri- 
cos 657-659 
compostos organometálicos 
alumínio 556-559 
arsênio 568-569 
berílio 551-552 
reações 552-553 
bloco de f575-618 
bloco 5, estrutura е ligação 
539-541 
boro 555-556 
cádmio 553-555 
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chumbo 566-567 
coenzima B,, 705-706 
elementos do grupo princi- 
pal 537-573 
estanho 567-568 
gálio 558-559 
hidretos, metal d 592-593 | 
índio е tálio 559-560 
lítio 549 
magnésio 551-552 
mercúrio 554-555 
nomes de 721 
silício 559-567 
zinco 553-555 
compostos organometálicos 
do bloco s 
estrutura е ligação 539-541 
nomenclatura 538 
compostos охо 
boro 366-368 
vanádio 327-328 
compostos precisos em elé- 
trons 
grupo do carbono 559-569 
hidretos, grupo do carbono 
304-307 
hidrogênio 289-290 
compostos ricos em elétrons 
289-290 
grupo do nitrogênio 568- 
572 
Grupos 15/V a 17/VII 306- 
310 
compostos subvalentes 96-97 
comprimento de ligação 
complexos de metaloceno 
604-605(T) 
correlação com ordem de li- 
gação 116-117 
diamante 382-383 
dihalogênios sólidos 442- 
443(T) 
equilíbrio 93-94 
grafite 382-383 
íon dicarbeto 392-393 
molécula de hidrogênio 
286-287 
silício-silício 565-566 
comproporcionamento 222- 
223 
diagrama de Frost 228-229 
síntese de óxido de nitrogê- 
nio 417-418 
condensação redox 611, 613 
condução, de óxidos ricos em 
metal 319-321 
condutividade 
dependência da temperatura 
de, e band gap 131-133 
óxido de titânio 331-332 


condutividade de temperatura 
elevada, par de Cooper 667, 
669-671 
condutividade elérrica 
de monóxidos 24 663-664 
de poliiodetos. sólido 450- 
451 
do grafite 382-354 
tendência do arsênio ao bis- 
muto 405-406 
condutor metálico 128-129 
critério 128-129 
condutores 
grafite 382-383 
hidretos metálicos 294-295 
ver também superconduto- 
res 
configuração eletrônica 
complexos de metaloceno 
604-605(T) 
do momento magnético 
260-262 
estado fundamental 41-42 
íon Н” 119-122 
configurações 
congêneres 27-28 
constante de acidez 169-170 
espécies representativas em 
água 170-1711T) 
constante de acoplamento de 
spin-spin /, ressonância mag- 
nética nuclear 724-726 
constante de autoprotólise Kw 
169-170 
solvente, e janela de discri- 
minação 173-174 
constante de basicidade 169- 
170 
constante de desdobramento 
hiperfina 494-495 
constante de dissociação K, 
270-271 
constante de força k, ligação 
156-157 
constante de formação 270- 
273 
complexos de etilenodiami- 
natetraacetato com metais 
alcalinos 319-320 
constante de formação global 
270-271 
constante de Madelung А 75- 
77,76-77(Т) 
constante de normalização М 
28-30 
constante de Rydberg 30-31 
constantes de equilíbrio 
e potencial-padrão 214-215 
reações de íons de metais 
com etilenodiamina 278- 
279 


constantes de formação grada- 
tivas 270-271 
constantes de velocidade, se- 
gunda ordem, reações de es- 
fera interna 527-528(T) 
contagem de elétron de valên- 
cia 577-582 
contagem de elétron de valên- 
cia de conglomerado, e estru- 
tura 609-610(T) 
contração lantanídea 43-45 
e raios atômicos 63-64 
cooperatividade 688-689 
hemoglobina e mioglobina 
692-693 
coordenação (4.4). estrutura 
wurtzita 68-69 
coordenação (6.6) 66-67 
coordenação octaédrica, óxido 
de cádmio 344-345 
coordenação tetraédrica, óxido 
de zinco 344-345 


“correlação de spin 40-41 


correlações de ligação 
força de ligação com com- 
primento de ligação 116- 
117 
força de ligação com ordem 
de ligação 116-117 
correlações termoquímicas, 
com energia de estabilização 
do campo ligante 261-262 
corundum 346-347 
estrutura 663-665 
criolita, uso na redução de alu- 
mínio 209-210 
cripta 2,2,2, complexo com 
cátions de metais alcalinos 
432-433 
criptônio (Kr), reações com 
flúor 440, 467 
crisolita 397-398 
cristais ferroelétricos 666-667 
cromatografia de troca iônica 
separação de actinídeos por 
357-358 
separação de lantanídeos 
por 351-355 
cromo (Cr) 


complexos de porfirina 691-' 


693 
Cr(II), rubi 490-491 
em 0-alumina 346-347 
espectro de absorção, Й 
ІСІСІ(МН,) 2)” 484-485 
minerais 321-322(Т) 
polioximetalatos 328-331 
cruzamento de intersistema 
489-491 
cubooctaedro, estrutura de bo- 
reto de metal 370-371 


cúrio (Cm) 355-358 
curva de energia potencial mo- 
lecular 99-100 


dados de potencial, apresenta- 
ção diagramática de 223-234 
Day, Peter 497-498 
decaimento В, na formação de 
elementos mais pesados 25- 
26 
decomposição, carbonato de 
estrôncio (SrCO,) 80-81(T) 
defeito de intertroca de átomo 
655-656 
defeito de Schottky 655 
defeito frenkel 655 
defeitos 
e não-estequiometria 662- 
664 T 
efeitos na difusão 659-660 
sólido 654-658 
defeitos de ponto 654-655 
em Nio 662-663 
defeitos de Wadsley 656-657 
defeitos estendidos 654-655, 
656-658 
defeitos extrínsecos 654-655 
ponto 655-657 
defeitos intrínsecos 654-655 
ponto 654-655 
definição de eletronegativida- 
de de Alfred-Rochow 50-52 
deltahedro 371-373 
densidade de corrente de troca 
647-649 
densidade de elétrons 71-72 
densidade de entalpia de rede 
367-368 
densidade de estados p 131- 
132 
densidade de probabilidade 
28-29 
dependência da pressão, subs- 
tituição em um complexo 
quadrado-planar 511-512 
dependência de temperatura, 
substituição em um complexo 
quadrado-planar 511-512 
dependência do pH 
ligando oxigênio pela he- 
moglobina 692-693 
reações redox 230-234 
deposição de vapor químico 
671-672 
deposição sem eletrodo 420- 
422 
desdobramento de campo li- 
gante 
cor do rubi resultante de 
347-348 
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parâmetros 255-258 
separação HOMO-LUMO 
267-269 
desdobramento de orbital а, 
para complexos quadrado- 
planares 262-264 
deslocalização de elétron. e 
efeitos estéricos 273-274 
deslocalização, e tendência na 
acidez, 
boranos 377-378 
deslocamento eletrofílico. em 
reações de boranos 378-379 
deslocamentos 1,2, processo 
instável 606-607 
deslocamentos químicos, res- 
sonância magnética nuclear 
723-725 
desproporcionamento 221-223 
cádmio(I) 343-344 
cátions de metal do bloco d 
330-551 
composto intermetálico com 
ouro 64-65 
diagrama de Frost 228-230 
em hemocianina 688-689 
extração por redução 204- 
205, 208-209 
formação de fosfina 307-309 
gálio e índio em água 347- 
348 
halogénio(O) 458-459 
` interpretação do diagrama 
de Frost 454-456 
íons aquo de cobre e ouro 
338-339 
íons de halogénio(TIT) 459- 
462 
minerais 321-322(T) 
redução hidrometalúrgica de 
Cu” 288 
redução por 413, 415 
desprotonação, boranos 377- 
378 
deutério CH) 21-22, 284-286 
comparação de propriedades 
físicas com hidrogênio 
284-285 
diagrama de correlação 119- 
120 
configurações 4! e Ф 481- 
482 
fragmento de MLS 496-497 
diagrama de Ellingham 205- 
208 
óxido de alumínio e congê- 
neres 362-364 
diagrama de nível de energia 
do orbital molecular 105-107, 
108-109 


“amânia 121-122 154.154 


fluoreto de hidrogênio 113- 
114 
haletos 442-443 
monóxido de carbono 112- 
113,583 
monóxidos de metal do blo- 
co d 663-664 
reação do bromo com oxi- 
gênio 189-190 
diagrama de orgel 482-483 
diagrama de Walsh 125-126, 
450-452 


diagrama do tipo vulcão 642- 


643 
diagrama ORTEP 61 
diagramas condicionais, dia- 
gramas de Frost 229-231 
diagramas de Frost 226-231 
actinídeos, em solução ácida 
354-355 
comproporcionamento 228- 
229 
desproporcionamento 454- 
456 
diagramas condicionais 
229-231 
elementos do bloco d 
elementos do grupo do ni- 
trogênio 411-412, 420-422 
elementos do grupo do oxi- 
gênio 425-427 
estados de oxidação dos 
oxiânions de enxofre 430- 
431 
grupo do cromo 324-325 
primeira série 322-324 
metais do bloco p 344-346 
molibdênio 324-326 
nitrogênio 226-227 
oxiânions de halogênio 454- 
456 
oxigênio 227-228 
tungstênio 324-326 
diagramas de Latimer 223-227 
para fósforo 420-421(T) 
para oxiânions 230-232 
diagramas de Pourbaix 231- 
233 
complexo ligante tetradenta- 
do, oxidação 326-327 
diagramas de Tanabe-Sugano 
482-483, 483-484, 771-773 
diamagnetismo 
boranos 299-300 
complexos 259-262 
metais alcalinos em éteres 
ou em alquilaminas 320- 
321 
diamante 382-387 
band gap 134-135(T) 


rarmmararção da 281-289 


diars 568-570 
diastereoisômeros 253-255 
complexo, ligantes de fosfi- 
na quiral e alceno pró-qui- 
ral 629-630 
diborano 123-124, 289-290, 
299-303 
dicarbetos 392-393 
dicloreto, dienxofre 425-427 
dicroísmo circular 491-494 
dicromato, preparação de 324- 
325 
diflouoreto 444-445 
difração de elétron de energia 
baixa (DEEB) 640-642 
difração de raios X 
estrutura do borano e boro- 
hidreto a partir de 370-371 
determinação de estrutura a 
partir de 61, 64-66 
difusão 
átomo e íon 658-660 
mecanismos 659-660 
digermaetenos 567-568 
dihaletos de tiossulfato 176- 
177, 430-431 
dihaletos, íons de metal 3d, es- 
truturas 330-331 
diidroidrogénio, propriedades 
de 286-289 
dilitiometano 549 
dinucleotídeo adenina nicoti- 
namida (NAD) 697-699 


“dióxido de carbono 


centro de inversão 143-144 
aplicação da regra de ex- 
clusão 158-159 
como ácido de Lewis 185 
grupo de ponto 145-146(T) 
dissilaetenos 565-566 
dispositivo de semicondutor 
de interferência quântica 
(SQUID) 259-260 
dispositivos fotovoltaicos, silí- 
cio em 305-306 
dissociação heterolítica, hidro- 
gênio em uma superfície de 
óxido de zinco 288-289 
dissociação homolítica, hidro- 
gênio 287-288 
distorção de Peierls 133-134, 
676-677 
distorção tetragonal 262-264 
distribuição de Fermi-Dirac 
130-131 
para semicondutores intrín- 
secos 131-133 
distribuição de massa, produ- 


tos da fissão de **U 355- 
IRRITA 


dissulfetos 
cristalino, preparação 674- 
677 
metal d 340-342 
dobra de cadeia, função do 
cálcio 687-688 
dodecacarboniltriferro 613- 
614 
domínio, magnético 668-669 
dopagem 135-136 
dopante de B-alumina 659-660 
dureza 
conseqüências químicas de 
193-194, 196 
interpretação de 193-194 


efeito de isótopo cinético 284- 
285, 545, 547 
efeito de isótopo primário 
284-285 
efeito de Jahn-Teller 263-265 
complexos de haleto de co- 
bre 331-332 
dinâmico 264-265 
efeito de Meissner 667, 669- 
671 
efeito de modelo 250-252 
efeito de nivelamento 172-173 
efeito de par inerte 344-346 
bismuto 349-351, 406, 409- 
410 і 
compostos de chumbo(Il) 
566-567 І 
compostos de índio(I) 566- 
567 
compostos de tálio(I) 566- 
567 
germânio 394-395 
efeito de quelato 272-273 
efeito do átomo pesado 487, 
489 
efeito estufa 388-390 
efeito trans, complexos qua- 
drado-planares 509-511 
efeitos estéricos 
e deslocalização de elétron 
273-274 
nas constantes de velocida- 
de 510-512, 515-517, 528- 
529 
efeitos isotópicos secundários 
284-286 
eficiéncia, catalítica 620-622 
Eigen, Manfred 514-515 


` einsteínio (Es) 357-358 


eixo de rotação enésimo С,, 
142-143 
eixo de rotação imprópria 5, 
144-146 
е nuiralidada 140.150 
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ver também complexos qui- 
rais 
elementos 
abundância em função do 
número atômico 21-22 
classificação 25-29 
em função da ocorrência 
nos sistemas vivos 684-685 
origem de 22-29 
propriedades eletrônicas de 
733-734 
elementos de calcofilos 193- 
194, 196 
elementos de simetria 141-146 
e forma 145-146(D) 
elementos de transição 28-29 
elementos do bloco d 40-42 
carbetos formados por 393- 
395 
compostos organometálicos 
575-618 
distâncias de ligação metal- 
metal 315-316 
hidretos de 293-294 
metais 321-343 
potenciais-padrão 743-753 
elementos do bloco f 
actinídeos, potenciais-pa- 
drão 755-756 
complexos de compostos 
organometálicos 575-583 
espectro 490-492 
“estrutura 244-248 
hidretos de, estrutura 293- 
294 
lantanídeos, potenciais-pa- 
drão 754 
metais 350-358 
elementos do bloco p 
agregados nus 315-316 
compostos de anéis e con- 
glomerados 432-435 
compostos organometálicos 
545, 547 
entalpia de ligação, tendên- 
cias 95-96 
estabilidade da ligação ele- 
mento-elemento 333-334 
grupos do boro e carbono. 
361-403 
hidretos 
reações 301-302 
estabilidade 295-296 
metais 344-352 
Óxidos 425-431 
potenciais-padráo 737-742 
elementos do bloco s 
hidretos 
estabilidade 295-296 
estrutura 292-293(T) 
„metais 316-322 


potenciais-padrio 736 
solubilidade de compostos 
84-85 

elementos do Grupo 12 342- 


345 


elementos do Grupo 13/II 
constantes de ionização su- 
cessivas de 47-48 
metais 346-349 
elementos do grupo do boro 
(Grupo 12/1) 362-382 
ácidos 186-188 
complexos organometálicos 
540-541 
compostos deficientes em 
elétrons 554-560 
hidretos 299-305 
constantes de ionização su- 
cessivas de 47-48 
elementos do bloco p 361- 
403 
propriedades de 362-363(T) 
elementos do Grupo do carbo- 
no (Grupo 14ЛУ) 381-401 
ácidos 186-188 
bloco p 361-403 
compostos organometálicos 
540-541 
compostos precisos em elé- 
trons 559-569 
propriedades de 362-363(T) 
elementos do grupo do nitro- 
gênio (Grupo 15/V) 405-437 
complexos organometálicos 
540-541 
compostos ricos em elétrons 
568-572 
formação de ácidos de Le- 
wis 187-190 
elementos do grupo do oxigê- 
nio (Grupo 16/VT) 405-437 
ácidos de Lewis 187-190 
propriedades 422-435(T) 
elementos do grupo do zinco 
complexos organometálicos 
540-541 
compostos organometálicos 
553-555 
elementos do grupo principal 
27-29 
afinidades eletrônicas 48- 
49(Т) 
compostos organometálicos 
537-573 
elementos eletronegativos 49- 
51 
compostos com carbono 
386-392 
elementos eletropositivos 49- 
51 


elementos leves, nucleossínte- 
se de 5-25 
elementos litófilos 193-194, 
196 
elementos representativos 28- 
29 
elementos transamerício 355- 
358 
eletretos 320-322 
eletrocatálise 646-649 
eletrointercalação 677-678 
eletrólise 204-205 
eletrólitos, sólido 659-662 
eletronegatividade de Mulli- 
ken (7,0 49-51(Т), 50-51 
eletronegatividade de Pauling 
Xp 49-51. 96-97 
átomo de hidrogênio 285- 
286 
variação ao longo da tabela 
periódica 50-51(T) 
eletronegatividade óptica x 


7 485-486 


eletronegatividade x 49-52 
boro e nitrogênio, efeito nas 
propriedades da borazina 
368-370 
definição de Alfred-Rochow 
50-51 
e entalpia de ligação 96-97 
e estrutura de Lewis 88-89 
íon tetraidroborato 302-304 
óptica 485-486 
oxigênio e nitrogênio 405- 
406 
reações de alquilalumínio 
553-555 
eletronvolt (eV) 44-45, 47 
eliminação de B-hidrogênio 
547-548, 557-558, 600-602 
reação catalítica 633-635 
eliminação redutiva 
catalítica 627-628, 632-633 
reações redox 528-530 
empacotamento, de esferas 
56-60 
emparelhando energia 258- 
259 
enantiômeros 149-150 
resolução de 253-255 
energética . 
de catálise 621-623 
de ligação de íon 73-76 
energia / 
de um híbrido de ressonân- 
cia 89-90 
ionização 44-45, 47-48 
ver também energia de 
Gibbs 
energia de ativação 
para a difusão 659-660 


reações redox, processo de 
esfera externa 523-526 
energia de Gibbs AG 
de ativação, em catálise 
621-623 
de formação 
água 308-309 
compostos de hidrogênio 
295-296, 309-310 
de complexos 193-194 
e constante de formação 
271-272 
ligação P-O-P, sistema bio- 
lógico 183 
e solubilidade 83-85 
reação-padrão 
oxidação de íons cloretos 
em água 209-210 
seleção do processo de re- 
dução com 211-213 
seleção do processo de re- 
dução usando 204-206 
energia de ionização 1 44-45, 
47-48 
átomo de hidrogênio 44-45, 
47, 285-286 
padrões de 47-49 
energia de ligação nuclear, e 
abundância dos elementos 
316-317 
energia de ligação, nuclear 24- 
25 
energia de ponto zero, oscila- 
dor harmônico 156-158 
energia de rearranjo de esfera 
interna 523-524 
energia de reorganização da 
esfera externa 523-524 
energia potencial 
cristais iônicos 75-80 
ligação de hidrogênio 291- 
292(Т) 
reações redox 523-525 
energia potencial de Coulomb, 
e entalpia de rede 75-76 
energia quantizada 29-30 
energias de estabilização do 
campo ligante 257-258 
energias de orbital, moléculas 
diatômicas homonucleares 
110-111 
entalpia 
de ativação, adição oxidati- 
va 527-529 
de ligação de dissociação 
de dihalogênios 442-443 
carbonilas de manganês 
595-596(T) 
de um cristal, e número de 
defeito 654-655 


de formação, complexos 
196-198 
complexos organometáli- 
cos 340-541 
derivados de metila dos 
elementos do bloco p 
5417) 
de hidratação 
de íon cádmio 343-344 
de elementos do bloco d 
261-262 
lantanídeos 352-354 
de solução, haletos 83-84 
específica. hidrogênio 286- 
287 
de sublimação 
metais eletropositivos 
320-321 
metais do Grupo 12 343- 
3H 
metais do Grupo 13/11 
346-347 f 
de vaporização, metais 313- 
315 
yer também entalpia de 
ligação 
entalpia de dissociação de li- 
gação 93-94 
entalpia de ganho de elétron 
48-49 
entalpia de ionização 44-45, 
Io 
entalpia de ligação 
‚е eletronegatividade 96-97 
hidretos metálicos 295-296 
ligações de hidrogênio 291- 
292(Т) 
М-М em hidretos metálicos 
294-295 
molécula de hidrogênio 
286-287 
entalpia de rede (АН?) 73-76 
compostos iônicos 77-80 
consegiiências de 80-85 
contribuições Coulômbicas 
para 75-77 
e raio iônico 318-319 
` espinélio 665-666 
fluoretos 440 
sulfetos do bloco d 339-340 
entalpia média de ligação 94- 
95(Т) 
епіторіа 
de um cristal, e número de 
defeito 654-655 
de reação, e o efeito quelato 
272-273 
entropia de reação, diagrama 
de ЕШпеһат 205-208 


envenenamentos de catalisa- 
dores 620-621 
impurezas como 621-623 
enxofre (S) 
complexos de sulfito, metais 
do bloco 4 341-343 
compostos de carbono 391- 
392 
compostos de nitrogênio, 
estruturas 434-435 
óxidos 427-428, 430 
dióxido, base de Lewis 
188-189 
dióxido, estrutura de Le- 
wis 88-89 
dióxido, solvente ácido 
mole 197-198 
trióxido, ácido de Lewis 
188-189 
dihaletos de sulforila 428, 
430 
entalpia média de ligação 
94-95(T) 
extração pela oxidação 210- 
211 
haletos 424-425, 425(T) 
hexafluoreto | 
centro de inversão 143- 
144 
orbitais moleculares 122- 
124 
grupo de ponto 145- 
146(Т) 
forma 96-97 
íon sulfato, estrutura de Le- 
wis 88-89(T) 
sulfetos 339-343 
não-estequiométrico 657- 
658 
íon sulfeto, estrutura de Le- 
wis 88-89(T) 
oxoânions, propriedades re- 
dox de 428, 430-431, 
430(Т) 
propriedades de 423-425 
raio covalente 93-94(T) 
reação direta com oxigênio 
644-646 
enzimas : 
agregados ferro-enxofre em 
341-343 
anidrase carbônica 693-696 
citocromo P-450 702-706 
contendo zinco 693-697 
fosfatase 694-695 
metais em 684-685(T) 
nitrogenase 409-410, 706- 
708 
relacionadas à coenzima B,, 
706(T) 


sintetase de metionina 706- 
707 
equação de Born-Mayer 77- 
80, 80-81 
equação de difusão 658-659 
equação de Drago-Wayland 
194, 196-197 
equação de Fuoss-Eigen 514- 
515 
equação de Kapustinskii 78- 
81 
equação de Marcus 524-526 
equação de Schródinger 29-30 
oscilador harmônico 156- 
157 
equação de van't Hoff 644- 
645 
equilíbrio de Brónsted 168- 
169 
equilíbrio de coordenação 
270-274 
equilíbrio de Schlenk 552-553 
escândio (Sc) 
elétrons de valência 42-43 
oxidação pela água 220-221 
subhaletos 333-334 
esfarelita, constante de Made- 
lung 76-77(Т) 
esfera de coordenação primá- 
ria 240-241 
esmeralda 395-396 
espalhamento de transportado- 
res 131-132 
espécies heteroatômicas, no- 
mes de 718-720 
espécies homoatômicas, no- 
mes de 718-719 
espectro de dicroísmo circular 
491-492 
espectro de emissão de raios 
X, óxido de alumínio 132- 
133 
espectro de fosforescência, ru- 
bi 490-491 
espectro de infravermelho 
ІРаСІ,(МН,),1 162-163 
2-propanol 291-292 
carbonilas 585-586, 588 
relação de estrutura 587- 
589(Т) 
diferenciando isotopomeros 
por 285-286 
identificando ligações de hi- 
drogênio 291-292 
ligações de silício-hidrogê- 
nio 305-306 
y-alumina 639-640 
espectro de primeira ordem, 
ressonáncia magnética nu- 
clear 724-726 
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espectro de ressonância раға- 
magnética de elétron 493-496 
espectro eletrônico 
átomos 474-480 
de complexos 473-501 
de dissilaetenos 565-566 
espectro fotoeletrônico 
(Мо(СО),1268-269 
amônia 120-122 
ІСІ 446-447 
nitrogênio 108-109 
espectro vibracional, atribui- 
ção da simetria molecular a 
` partir de 162-164 
espectrometria de infraverme- 
lho transformada de Fourier 
(FTIR) 160 
absorção, espectro de 
[CrCI(NH,),)J” 484-485 
rubi 490-491 
espectroscopia de infraverme- 
lho (ТУ) 160 
espectroscopia de microondas, 
a partir da estrutura do com- 
plexo ligado por hidrogênio 
291-292 
espectroscopia de ressonância 
magnética nuclear (RMN) 
723-726 
deslocamentos químicos, hi- 
drogênio 285-286 
detectando átomos de hidro- 
gênio nos compostos 285- 
286 5 
efeito de európio no 354- . 
355 
espectro de "В, [B H] 
378-379 
espectro de 'H, complexo de 
rutênio 607-608 
ligantes carbonila 585-586, 
588 
processos instáveis 606-607 
espectro de ІН 634-635 
espectroscopia fotoeletrônica 
106-109 
bandas de emissão de raios 
X 132-133 
composição de superfícies 
de metal 640-641 
energias de orbital molecu- 
lar a partir de 268-269 
ultravioleta 106-109 
espectroscopia fotoeletrônica 
ultravioleta (UVESF) 105- 
108 
espectroscopia Raman 160 
espectro de carbonila 585- 
586, 588 
ressonância 488 
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espinélios 665-667 
estrutura de 70-71 
estabilidade de campo, de 
água 219-220, 221-222 
estabilidade térmica, de sóli- 
dos iônicos, correlações de 
tamanho 80-83 
estado de valência 49-51 
estado fundamental 35-37 
configuração do estado fun- 
damental de átomos do blo- 
co d 40-42 
sódio 40-41 
estado padrão bioquímico 
230-231 
estado vítreo 671-672 
estados de oxidação 91-92 
alto, metais do bloco d 322- 
331 
baixo 
gálio, índio e tálio 347- 
349 
“nitrogênio 417-419 
cloro 452-453 
compostos de flúor 444-445 
compostos organometálicos 
de arsênio, antimônio e bis- 
muto 568-570 
estabilidades de 81-84 
halogênios 457-458-463 
interconversão entre espé- 
cies de cloro 456-457 
lantanídeos 352-355 
“metais 3d, 330-333 
metais 4d e metais 5d 332- 
333 
metais do bloco d 321-322 
- intermediário 330-333 
estabilidade para baixo 
em um grupo 324-326 
metais do Grupo 13ЛП, +3 
346-348 
misto 347-348 
óxido de chumbo 348-349 
estanano (SnH,) 306-307 
estananoetenos 567-568 
estanho (Sn) 
cloreto, ácido de Lewis 187- 
188 
compostos 348-349 
compostos organometálicos, 
aplicações 567-568 
conglomerado aniónico 
433-434 
estanano (SnH,) 306-307 
estanoetenos 567-568 
estruturas polimórficas 62- 
63 
óxido de Sn(ID), propriedade 
anfotérica 180-181 


recuperação de 345-346(D), 
381-382 
estereoespecificidade, oxida- 
ção do citocromo P-450 703- 
704 
estereoquímica 
seletivo, cineticamente con- 
trolado 629-630 
substituição de complexo 
quadrado-planar 511-512 
substituição octaédrica 517- 
519 
estibina 307-309 
estiramento anti-simétrico. 
molécula linear 158-159 
estiramento simétrico. molé- 
cula linear 158-159 
estrôncio (Sr). carbonato. da- 
dos de decomposição 81- 
82(Т) 
estrutura 
aracno, boranos 373-374 
atômica 21-53 
blenda de zinco 66-67 
característica, de sólidos 10- 
nicos 65-71 
carbeto de cálcio 392-393 
cloreto de césio 317-318 
correlações, borohidretos 
374-377 
corundum 663-665 
cúbica de corpo centrado 
60, 62 
elementos exibindo 58-59 
cúbica primitiva 60, 62 
elementos exibindo 58-59 
em camada. dissulfetos 340- 
342 
hexagonal 367-368 
icosaédrica 
íon borohidreto 373-374 
boro 362-364 
marcasita 340-341 
monossulfetos е dissulfetos 
do bloco d 340-341(T) 
nido, agregados de boro 
371-374 
octaédrica, ânion de interha- 
logênio 450-451 
pentagonal prismática; com- 
postos organometálicos de 
estanho 567-568 
piramidal, complexos de tri- 
halo de estanho 348-351 
pirita 340-341 _ 
racionalizacáo de 70-74 
tetragonal, carbeto de cálcio 
392-393 
estrutura closo 371-373 


estrutura cúbica empacotada 
compacta 57-58 
elementos exibindo 58-59 
estrutura da esfarelita 65- 
66(Т), 66-67 
nitreto de boro cúbico 367- 
368 
sulfeto de zinco e sulfeto de 
cádmio 673-675 
estrutura da fluorita 65-66(T), 
68-69 
compostos de MO, 431-432 
óxidos de metal 3d 664-666 
estrutura da marcassita 341- 
342 
estrutura de antifluorita 65- 
66(T), 68-69 
óxido de lítio 318-319 
estrutura de eletrólitos 660- 
662 
estrutura de sal-gema 65-67 
-carbetos metálicos 393-394 
haletos de metal do grupo s 
317-318 
hidretos do Grupo 1 292- 
293 
monóxidos de metais 3d ` 
662-664 
monóxidos de metal do gru- 
po d 331-332 
óxido de cádmio 344-345 
óxidos de fons М” 431-432 
estrutura do arseneto de níquel 
65-66(Т), 68-70 | 
metilpotássio 539-540 
monossulfetos de metal 4 
340-341, 674-675 
estrutura do carbeto de cálcio 
392-393 
estrutura do cloreto de césio, 
haletos de metal 317-318 
estrutura do rutilo 65-66(T), 
69-70 
dihaletos de metal 331-332, 
337-338 
óxido de chumbo 349-351 
óxidos MO, 431-432 
estrutura eletrónica 
e ligação 255-256 
efeito na substituigáo de 
carbonila 590-591 
estrutura empacotada compac- 
ta 56-57 4 
buracos em 57-60 
esferas idênticas 56-58 
hexagonal 57-58 
estrutura hexagonal compacta 
fechada 57-58 
elementos exibindo 58-59 


estrutura hexagonal, nitreto de 
boro em camada 367-368 
estrutura hiperfina 494-496 
estrutura molecular 87-139 
simetria 141-166 
estrutura octaédrica 
ánion interhalogénio 450- 
451 
distorcido trigonalmente 
244-246, 450-451 
estrutura perovskita 65-66(T), 
69-70, 666-667 
estrutura quadrada piramidal 
interhalogênios, XF, 448- 
449 
pentafenilantimônio 570- 
571 
estrutura quadrada prismática, 
compostos organometálicos 
de silício e estanho 567-568 
estrutura tetragonal, carbeto 
de cálcio 392-393 
estrutura trigonal bipiramidal 
(TBP) | 
complexo de РІП) 506-507 
composto conglomerado de 
platina estanho 348-349 
interhalogênios 446-447 
íon borohidreto 371-373 
pentafenilarsênio 570-571 
pentahaletos, grupo do ni- 
trogênio 411-412 
estrutura trigonal bipiramidal 
(TPB), carbonilas 584-585 
estrutura trigonal piramidal 
complexos 243-245 
fósforo preto 407-408 
estrutura trigonal prismática 
coberta 245-247 
complexo de itérbio 352- 
354 
complexos 244-246 
disulfitos do bloco d 340- 
341 
compostos de organogermá- 
nio 567-568 
sulfetos 676-677 
estrutura vibracional, espectro 
fotoeletrónico 108-109 
estrutura wurtzita 65-66(T), 
68-69 
Óxido de berílio 318-319 
sulfeto de zinco e sulfeto de 
cádmio 673-675 
estruturas cristalinas 56-57 
estruturas de Lewis 87-100 
comparação com estruturas 
de orbital molecular 114- 
116 
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estruturas planares, ver estru- 
turas quadrado-planares 
etano, eixo $, de 144-146 
etapa determinante de veloci- 
dade 305-506 
complexos de metal 4 506- 
508 
eteno. grupo de ponto 145- 
146(Т) 
éteres de coroa 318-320 
európio (Eu) 
Eu”. redução da água рог 


extração 

do bloco 4 321-323 

por redução 204-210 
extração metalúrgica 208-209 


Faraday. Michael 664-665 
fases de Chevrel 678-699 
fator de discriminação nucleo- 
fílico 508-509 
fator de ocupação À 
espinélios 665-667 
feldspato 397-398 
fenol, propriedades ácidas 192 
feroceno 149-150, 576, 595- 
596 
conformação 149-150 
ligacáo em 603-606 
reações de 602-603 
ferritas 666-667 
ferro (Fe) 
carbeto 393-394 
complexo de porfirina, enzi- 
mas do citocromo P-450 
702-706 
complexo Fe(IV)-oxi, ciclo 
do citocromo P-450 703- 
704 
diagrama de Pourbaix 231- 
233 
em águas naturais 232-233 
em transportadores de oxi- 
` gênio, distribuição biológi- 
ca 691-693 
energia de ligação de Fe 
24-25 
estruturas polimórficas 62- 
63 
extração por redução 204- 
205, 208-209 
Fe(II), complexo de porfiri- 
na 689-690 
ferrossilício 399-400 
formação de 24-25 
hidreto 293-294 


minerais 321-322(Т) 
na fixação de nitrogênio 
643-645 
não-estequiometria em FeO 
662-663 
origem de 24-25 
oxidação na atmosfera 222- 
223, 314-316 
óxido, semicondutor do tipo 
n 135-136 
propriedade anfotérica 181- 
183 
ver também as entradas de 
ferre-, ferro- 
ferrodoxina, reações redox 
342-343 
ferrodoxinas 699 
ferromagnetismo 667-669 
ferromagnetos duros 668-669 
fibras de carbono 386-387 
fibras Ópticas, vidros para 
673-674 
Fischer, Ermst-Otto 576, 593- 
594 
fisiossorção 641-643 
fissáo, de elementos pesados 
355-357 
fixação de nitrogênio, biológi- 
co 706-708 
flúor (F) 
afinidade eletrônica 440 . 
compostos 444-445 
eletrólise para preparação 
210-211, 441 
energia de dissociação 442- 
443 
energia de ionização 47-48 
entalpia média de ligação 
94-95(T) 
estado de oxidação de com- 
postos de metal de 322- 
323 
fluoretos 
alumínio e gálio 346-347 
xenônio 465-467 
íon bifluoreto, estrutura 
291-292 
-raio covalente 93-94(T) 
fluorescência 489-490 
fluorifílico 362-363 
fluorita, constante de Made- 
lung 76-77(Т) 
fluorocarbonos 462-464 
fluoro-complexos, bloco d 
325-326(T) 
fluorsulfato, ácido de 
Brónsted 188-189 
fonte de xenotima, ítrio e lan- 
tanídeo 350-352 


та 


força de ligação 93-95 
correlação com ordem de li- 
cação 116-117 
força eletromagnética 21-22 
força forte 21-22 
forfirinas de picker-fence 691- 
692 
forma molecular, e orbitais 
moleculares 125-128 
fórmulas químicas 717-721 
fosfatase, alcalina 694-695 
fosfazenos 420-422 
fosfina 307-308-308-309 
catálise pelos complexos de 
ródio 631-632 
ligante 339-340, 587-588- 
589 
hidrogenação catalítica de 
alcenos 628-629 
de fósforo branco 420- 
421 
fosforescência 489-490 
fósforo (P) 406-409 
compostos com nitrogênio 
420-422 
entalpia média de ligação 
94-95(Т) 
forças de ligação 116-117 
ligação simples, P-P 95-96 
ligações com arsênio e anti- 
mônio 571-572 
óxidos de 419-422 | 
oxoânions, diagrama de La- 
timer 230-231 
pentacloreto 
grupo de ponto 145- 
146(Т) 
modelo RPECV 96-97 
pentahaleto 411-412 
raio covalente 93-94(Т) 
fósforo branco 407-408 
fósforo preto 407-408 
fósforo vermelho 407-408 
fosgeno, preparação de 388- 
389 
fotocondutividade de selênio 
cinza 424-425 
fotoelétrons 106-108 
fotoisomerização 530-531 
fotólise de carbonilas 589-590 
fotossíntese 707-710 
fotossistema 1707-708 
fotossistema 11707-710 
fragmentação, agregados 
metálicos contra reações de 
substituição 613-614 ; 
fragmentos isolobulares, bloco 
p e bloco d 612(T) 
Frankland, E.C. 537 
Frenkel, J. 655 


fregiiência de rotação 620- 
622 
reações de hidrocarboneto 
na zeólita 645-646 
freqiiência vibraciona) e curva 
de energia potencial molecu- 
lar 99-100 
ftalocianina 399-400 
fulerenos 383-384 
complexos de metal 384- 
385 
grupo de simetria icosaédri- 
co 147-148 
função de distribuição radial Р 
33-34 
função de onda angular 32-33 
função de onda normalizada 
28-29 
função de onda radial R 32-33 
funções de onda 28-29 
combinação linear de 98-99 
e ressonância, estruturas de 
Lewis 89-90 
Fuoss, R.M. 514-515 
fusão nuclear 5-25 


gaiola о 399-400 
gália (Ga,0;) 346-347 
gálio (Ga) 
arseneto, band gap 134- 
135(Т) 
brometo, preparação 457- 
458 
compostos organometálicos 
558-559 
conversão de zinco para 25- 
26 
dopante para semiconduto- 
res de silício 135-136 
em terapia para hipercalce- 
mia 709-710 
hidretos 303-305 
óxido, propriedade anfotéri- 
ca 180-181 
ponto de fusão 346-347 
recuperação de 345-347 
y-alumina 347-348 
gases nobres (Grupo 18/УП) 
439-440, 463-467 
gelo, estrutura de 290-292 
geometria, cis е trans, de com- 
plexos quadrado-planares 
242-243 
germaetenos 567-569 
germânio (Се) 394-395 
ácido de Lewis 187-188 
compostos organometálicos 
567-569 
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conglomerado aniónico 
433-434 
germano 289-290, 297-298, 
306-307 
preparação 303-304 
band gaps 134-135(T) 
da dependência de tempe- 
ratura da condutividade 
133-135 
compostos catenados 
563-565 
número de oxidação, com- 
postos organometálicos 
570-571 
raios covalentes 93-94(T) 
recuperação de 362-364(T), 
381-382 
germânio, compostos de orga- 
nogermânio 570-571 
elementos do bloco s 316- 
317 
enxofre 430-431 
grupo do nitrogênio 411- 
412 
grupo, elementos do bloco p 
362-363 
hidrogênio 285-286 
Gillespie, Ronald 97-98 
gliciltirosina, estrutura de 
raios X 695-696 
glutamato, em proteínas que 
ligam cálcio 687-688 
gráfico de Arrhenius, coefi- 
ciente de difusão em função 
de 19/T 659-660 
grafite 382-387 
bissulfatos 383-384 
compostos de intercalação 
como carbetos salinos 392- 
393, 677-678 
recuperação de 381-382 
grupo abandonador 
reação de substituição 503- 
504 
reações de complexo 269-. 
270 
substituição octaédrica 514- 
516 
grupo de entrada 
nucleofilicidade de 508-510 
reação de substituição 503- 
504 
reações de complexo 269- 
270 
grupos 27-28 
grupos de ponto de moléculas 
144-149 
Gutmann, Victor 197-198 


Haber, Fritz 307-308 
haletos 
boro 362-367 
carbonila 392-593 
compostos com carbono 
387-389 
elementos do grupo do ni- 
trogênio 409-412 
elementos do grupo do oxi- 
gênio 409-412, 424-427 
entalpias de solução 83-84 
Grupo 13/01 346-349 
grupo do metal d 324- 
325(T) 
metais do grupo s 317-318 
halogênios 439-440, 441-464 
compostos de haloestanano, 
reações de metátese de 
561-562 
compostos de haloorgano- 
germano, reacóes de metá- 
tese de 561-562 . 
compostos de silício com 
394-396 
halogênios 442-445 
hapticidade т| 567-578 
helicidade 491-492 
hélio (He) 
He 284-285 
átomo, estado fundamental 
33-38 
configuração do estado fun- 
damental 38-41 
fase do hélio 11 464-465 
fontes 464-465 
hemeritrina 688-689 
hemocianina 688-689 
hemoglobina (Hb) 687-690 
curva de saturação de oxigê- 
піо 692-695 
heptacoordenação 
brometo de urânio 354-355 
complexo de cálcio com o 
íon etilenodiaminatetraace- 
tato 319-320 
complexos de itérbio 352- 
354 
complexos de metal d 245- 
247 > 
complexos de Mg”-edta 
319-320 
heteropolioximetalatos 329- 
331 
hexahaletos, estrutura 337-338 
hexametilalumínio 539-540 
hexametildissiloxano 559-561 
hexametilfosforamida (НМ- 
PA) 420-422 
Hiber, Walter 575-576 


hibridização 101-103 
para formar ligações с 338- 
339 
teoria do orbital molecular 
124-126 
híbrido de ressonância 89-90 
hidratos de clarato 291-293 
hidrazina 418-420 
energia de formação de 
Gibbs padrão 95-96 
hidreto de zircônio 294-295 
hidretos 
metais do bloco d 592-593 
náo-estequiométrico 657- 
658(T) 
hidretos metálicos 285-286, 
288-289, 293-295 
flamabilidade de 292-293 
hidretos salinos 288-289, 292- 
294 _ 
caráter hidrídico 297-298 
hidreto de alumínio 304-305 
hidroboração 302-303, 543- 
544 
hidrocarboneto de cadeia 
aberta, ligantes 595-601 
hidrocarbonetos conjugados, 
potencial-padrão 550(T) 
hidrocarbonilação 629-631 
hidroformilação 629-632 
hidrogênio (H) 283-312 
cianeto 391-392 
compostos . 
reações de 297-299 
síntese de 294-297 
configuração do estado fun- 
damental 38-40 
conversão para hélio 5 
fluoreto 
como ácido de Brónsted 
167-168 
líquido, como solvente 
ácido 195 
orbital molecular 112-114 
orbitais moleculares 113- 
114 
estrutura 290-291 
Ну, linear 118-119 
haletos, como compostos ri- 
cos em elétron 289-290, 
309-310 
raio covalente 93-94(T) 
hidrólise е 
base, substituição octaédrica 
518-520 
de boranos 301 
hidrólise de base, substituição 
octaédrica 518-520 


hidrometalação 547-548 
síntese de composto organo- 
metálico por 543-544 
hidrossililação 306-307, 543- 
544 
hidroxiácidos 174-175 
hidroxiapatita 407-408 
em sistemas biológicos 685- 
687 
2-hidroxietilamina 210-211 
hidroxilamina 418-420 
hipercoordenação 91-93 
hipervalência 91-93 
compostos de alumínio 346- 
347 
compostos de silício e de 
germânio 187-188 
hexaluoreto de enxofre, li- 
gação 122-124 
hipofosfito 420-422 
Hodgkin, Dorothy 706 
HOMO, ver orbital molecular 
mais alto ocupado 
Hoppe, Rudolf 465-466 


índio (In) 
arsênio, band gaps 134- 
135(T) 
compostos organometálicos 
559-560 
ponto de fusão 346-347 
inércia estereoquímica 98-99 
inércia de complexos 274-275 
inserção de carbonila 520-522 
intensidade, ressonância mag- 
nética nuclear 724-726 
interação agóstica 595-596 
interação de dispersão 76-77 
compostos de flúor 444-445 
interação de London, ver inte- 
ração de dispersão 
interações Coulômbicas, de li- 
gantes monodentados 320- 
321 
interações de van der Waals, e 
entalpia de rede 76-77 
interferência construtiva 29-30 
interferência destrutiva 29-30 
interpretação de Bom 28-30, 
53 
inversão 142-144 
e momento de dipolo 148- 
149 
em reações de substituição 
561-562 
iodeto, adição em uma ligação 
tripla Mo-Mo 336-337 
adição oxidativa 527-528 


імәсе 807 


energia de ionização 44-45, 
47 
entalpia média de ligação 
94-95(Т) 
isótopos 21-22 
ligantes 595-596 
nomes de compostos 721 
peróxido 425-428 
polissulfeto 309-310 
produção por eletrólise de 
hidretos salinos 292-293 
seleneto 309-310 
sulfeto 309-310 
telureto 309-310 
iodo (1) 
como ácido mole 192 
dijodocarborano 380-381 
entalpia média de ligação 
94-95(T) 
I(VII), íon periodato 189- 
191 
monocloreto, estrutura де. 
orbital molecular 114-115 
raio covalente 93-94(T) 
íon acetato, de monóxido de 
carbono 388-390 
íon amônio 
cloreto, estrutura do cloreto 
de césio 66-67 
forma 99-100 
nitrato 64-65 


comproporcionamento de ` 


229-230 | 
quaternário. simetria de 
149-150 
íon azida 417-419 
número de oxidação de N 
em 91-93 
íon bicarbonato, a partir de 
dióxido de carbono 388-390 
íon cádmio 
entalpia de hidratação 343- 
344 
potenciais-padrão 343-344 
íon carbonato, como ligante 
390-391 
íon ciclopentadienido, síntese 
551-552 
íon clorato, estrutura de Lewis 
88-89 
íon de Creutz-Taube 497-499 
íon de fosfato, estrutura de Le- 
wis 88-89(T) 
íon etilenodiaminatetraacetato 
319-320 
íon formiato, de monóxido de 
carbono 388-390 
íon hidrogênio, H," 286-287 
íon hidrônio H,O” 168-169 


íon lantânio, Ln” 352-354 
fon nitrosônio 415-417 
íon oxigênio (O”), padrão de 
raio iônico 70-71 
íon permanganato, potencial- 
padrão 213-214 
íon pseudo-haleto 445-446 
ion superóxido 317-318 
íon tetrafenilarsonio 570-571 
íon tetrafenilborato. síntese 
555-556 
íon tetrahidroborato 302-304 
íon trihidrogênio, construção 
de orbital molecular 119-122 
íon triiodeto E 189-191 
íons 
estabilidade de, diagrama de 
Frost 229-230 
poliatômico, segiiência de 
átomos em 717 
íons aquo 
cobre e níquel 330-331 
cobre e ouro 338-339 
polimerização a policátions 
181-183 
redução pelo íon tetraidro- 
borato 303-304 
íons bromitos 459-460 
íons clorito 459-462 
íons de halogênio(V) 461-462 
ácido hipocloroso 221-222 
carbonilas de metal 593-594 
diagrama de Latimer 225- 
227 f 
fósforo branco 420-421 
íon de mercúrio 343-344 
MnO,” 323-324 
oxiânion de xenónio(VI) 
466-467 
íons de metal, funções biológi- 
cas 684-687(T) 
íons de Zintl 432-433 
íons hipohaleto 459-460 
íons manganato, despropor- 
cionamento 221-222 
irídio(Ir), complexos de arsa- 
no 569-570 
isolamento de matriz 450-451 
isolante 
diamante 382-383 
hidreto de cério 294-295 
nitreto de boro 367-368 
sólido 128-129, 133-134 
isolobalidade 102-104 
isomeria de ligação 248-250 
isomeria óptica 252-253 
e quiralidade 252-255 
isomerismo 
e quiralidade 251-255 


tipos de, identificando 251- 
253 
isomerismo geométrico 242- 
243 
em hexa-coordenação 251- 
253 
isomerização, complexos oc- 
taédricos 518-522 
isômero fac 251-252 
isómero mer 251-252 
isómero trans, em hexacoor- 
denação 251-252 
isótopos 21-22 
hidrogénio 284-286 
isozimas 694-695 


jadita 395-396 

janela de discriminação, sol- 
vente, para ácidos e bases 
173-174 


kaolinita 397-398 
Kapustinskii, A.F. 78-80 
KCP, estrutura de cadeia infi- 
nita 132-133 


labilidade, de complexos 274- 
275 
lacuna de hidreto 293-295 
lacuna de van der Waals 382- 
383 
lacuna HOMO-LUMO 
borazina 369-370 
nitrogênio 409-410 
lacunas de infravermelho, mo- 
lécula octaédrica 162-165 
Landot, H. 454-456 
Langer, Carl 575-576, 584- 
585, 643-644 
lantanídeos 28-29, 350-352, 
351-355 
microestados 474-476 
laser, rubi 490-491 
Lauther, 7. 609-610 
leis de velocidade 505-506 
substituição em complexos 
octaédricos 512-513 
Lewis, G.N. 87-88, 184 
ligação covalente 87-88 
ligação covalente polar 112- 
113 
ligação de hidrogênio 290-292 
fluoreto de hidrogênio 444- 
445 
formação de complexo co- 
mo 197-198 


formação pelos hidretos 
protonados 308-309 
hidrazina 418-419 
queima de hidrogênio, e for- 
mação de elementos por fu- 
são 22-25 
ligação de pentahapto 551-553 
ciclopentadienilmetilzinco 
553-554 
ligação de quatro centros, dois 
elétrons (4с,2е), metillítio 
539-540 
ligação de três centros, dois 
elétrons (3c.2e) 120-122 
íon hidrogénio 286-287 
ligação iônica 112-113 
ligação metálica 55 
ligação metal-metal 187-188 
compostos de metal do blo- 
со d 332-338, 608-616 
compostos de metal do blo- 
cof 608-616 
espectro de compostos 495- 
600 
mercúrio 343-344 
múltipla 496-497 
transições em 530-532 
ligação monohapto 551-553 
ligações sigma 99-100 
descrição de orbital de va- 
lência da molécula diatômi- 
ca 99-100 
em grafite 382-383 
entre dois metais 334-336 
teoria do campo ligante 
264-269 
ligações л 100-101 
composto охо de vanádio 
327-328 
em grafite 382-383 
entre dois metais 334-336 
ligações/igante 
arsênio-arsênio 571-572 
arsênio-fósforo, antimônio- 
fósforo 571-572 
ligante de alquila л 599-601 
ligante doador л 268-269 
ligante fod 352-355 
ligante iônico 55 
energética de 73-76 
ligante pentametilciclopenta- 
dienila 576 
prendendo a um átomo de Si 
566-567 
ligante л 268-270 
ligantes 239-240 
alceno 598-599 
alcino 600-601 
alquila 595-597 
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ligantes ambidentados 248- 
250 
ligantes criptantes, bicíclico, 
complexos com metais alcali- 
nos 319-320 
ligantes de alquilidino 597- 
598 
ligantes de dieno 599-600 
ligantes de polieno 599-600, 
cíclico 600-607 
fluxional 606-607 
ligantes de tiolato, na síntese 
de conglomerado 699-700 
ligantes doadores o 315-316 
ligantes espectadores 503-504 
em substituição octaédrica 
509-511,515-516 
ligantes monodentados 248- 
249 
ligantes polidentados 248-249 
com complexos de cátion do 
Grupo 2 319-320 
com complexos de lantaní- 
deo 352-354 
ligantes quelantes 248-251 
ligantes receptores л 269-270, 
315-316, 583-584 
em interação com hemoglo- 
bina e mioglobina 689-690 
ligas 63-65 
cobre-ouro, defeitos em 
655-656 
paládio-prata 294-295 
- limite de campo forte 
teoria do campo cristalino 
257-260 
transições de campo ligante 
481-482 
limite de campo fraco 
teoria de campo cristalino 
257-260 
transições de campo ligante 
481-482 
linhas de vácuo, química 301 
Liscomb, William 370-371 
lítio (Li) 
afinidade eletrônica 49-51 
brometo, entalpias de rede 
TRT) 
cloreto 77-78(T) 
compostos organometálicos 
549 
configuração do estado fun- 
damental 38-40 
ditiocarboranos 380-381 
energias em 37-38 
fluoreto, entalpia de rede 
77-78(Т) 
formação de 24-25 
formação de hélio de, por 
fissão 284-285 


iodeto, entalpias de rede 77- 
78(Т) 
nitreto 317-318 
óxido 81-83 
reação de intercalação com 
sulfeto de titânio 341-342 
localização de ligações. des- 
crição de orbital molecular 
123-126, 189-191 
Longuet-Higgins, Christopher 
370-371 
Lowry. Thomas 167-168 
luminescência 489-491 
LUMO, ver orbital molecular 
vazio mais baixo 


magnésio (Mg) 
carbonato, decomposição 
81-82 
cátion, comparação com 
cálcio em sistemas biológi- 
cos 685-688 
complexo de diidroporfiri- 
na, clorofila а! 707-710 
composto intermetálico com 
zinco 64-65 
compostos organometálicos 
551-552 
em silicatos em camadas 
397-398 
extração por redução 204- 
205 
formação de 24-26 
óxido 
MgO 64-65 
redução de 206-208 
passivado 220-221,317-318 
silicato 182-183 
magnetismo cooperativo 667- 
669 
Maiman, Theodore 490-491 
manganês (Mn) 
diagrama de Pourbaix 233- 
234 
em solução ácida, diagrama 
de Frost 229-230 
minerais 321-322(T) 
número de oxidação no íon 
permanganato 91-93 
mapas de estrutura 71-74 
Marcus, R.A. 524-525 
massa efetiva 156-157 
matriz representativa 727-728 
mecânica quântica, princípios 
28-30 
mecanismo associativo 505- 
507 
substituição de carbonila 
590-591 


mecanismo de Cossee-Arl- 
man. polimerização de alceno 
634-635 
mecanismo de Eigen-Wilkins 
512-515 
mecanismo de esfera externa, 
reações redox 522-523 
mecanismo de intertroca 506- 
507 
mecanismo de salto, condução 
em monóxidos 3d 663-664 
medidas magnéticas, teoria do 
campo cristalino, 259-262 
meia vida, ¡H 284-285 
Mendeleev, D.I. 26-27 
mercúrio (Hg) 
complexos bicoordenados 
344-345 
compostos organometálicos 
554-555 
eletrólitos sólidos 659-662. 
recuperação de 342-344 
) supercondutividade de 667, 
669-671 
metais 26-27, 313-360 
3d, boretos 370-371 
carbonilas 162-164 
regra de 18 elétrons 
579(Т) 
propriedades е reações 
586, 588-595 
redução a ánions 591-592 
estrutura 584-586, 588 . 
síntese 584-585 
complexos de carbonato 
390-391 
dicarbetos 392-393 
estruturas 59-65 
hidrogênio 283-284 
oxidação pela água 220-221 
polimorfismo 60, 62-63 
preparação de haletos ani- 
dros 457-458 
selenetos 431-433 
sulfetos 431-433 
teluretos 329-433 
ver também ligas; compos- 
tos organometálicos 
metais alcalinos | 
compostos de intercalação 
de calcogenetos 677- 
‚ 678(Т) 
derivados de organometáli- 
cos 549-552 4 
hidretos de 293-294 
óxidos 431-432 
soluções em éteres e alqui- 
laminas 320-321 
metais alcalinos terrosos 
compostos organometálicos 
551-554 


óxidos 431-432 


“metais d 


complexos 239-279, 503- 
535 
hidrido 288 
óxidos, como semiconduto- 
res 135-136 
metais de cunhagem 338-340 
metais do grupo da platina 
338-340 
metais eletropositivos, boretos 
de 370-371 
metais nobres 315-316 
metais passivados, formação 
de filme de fluoreto 443-444, 
448-449 
metalobiomoléculas 684-685 
metaloboranos 378-380 
metalocenos 600-607 
compostos de inserção 677-. 
699 
ver também ferroceno; os- 
moceno; uranoceno 
metaloenzimas 684-686 
nitrogenase 409-410 
metano 
estrutura 290-291 
grupo de ponto 145-146(T) 
rotação imprópria quádrupla 
144-146 
metanol, a partir de monóxido 
de carbono e hidrogênio 288 
289 | 
metidos 392-393 
metil potássio 539-540 
metillítio 538 
estrutura molecular 539-540 
Meyer, Lothar 26-27 
mica muscovita 397-398 
microestados 474-475 
configuração d, 478-479(Т) 
configuração p, 474-475 
microscopia de tunelamento 
de varredura (MTV), estudo 
de catálise 640-641 
migração de íon, em óxidos 
com uma estrutura de fluoreto 
664-665 
migração de metila 520-522 


“migração de superfície, nos 


metais catalíticos 643-644 

minerais, em materiais estru- 

turais biológicos 685-687(T), 

ver também recuperação 

minérios, ver extração; recu- 

peração 

Mingos, D.M.P. 609-610 

mioglobina (Mb) 687-688 
centro ativo de 244-245 
estrutura no sítio de Ғе(П) 
689-690 
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mischmetal, mistura que faz o 
aço 351-353 
mitocôndria, cadeia de trans- 
porte de elétron 699-700 
modelo de Dewar-Chatt-Dun- 
canson 598-599 
modelo de repulsão do par de 
elétron da camada de valência 
(modelo КРЕСУ) 96-100 
estrutura de pentafenilarsê- 
nio 570-571 
prevendo a estrutura de 
compostos de bismuto 349- 
351 
prevendo a estrutura de 
compostos de hidrogênio 
291-292 
modelo iônico 65-66 
modificadores, para vidro de 
sílica 673-674 
modos de ligação, molécula 
linear 158-159 
modos normais 157-158 
informação a partir das si- 
metrias de 159, 161-163 
Moisson, Henri 441 
molécula de hidrogênio 
estrutura de Lewis 88-89(Т) 
teoria de ligação de valência 
99-100 
moléculas diatômicas hetero- 
nucleares 103-104 
orbitais moleculares 104- 
116 
moléculas diatômicas homo- 
nucleares 
teoria de ligação de valência 
100-101 
teoria do orbital molecular 
106-113 
moléculas pentacoordenadas, 
haletos do grupo do nitrogê- 
nio 411-412 
moléculas polares 148-149 
moléculas poliatômicas 
nomeando, sequência de 
átomos em 717 
orbitais moleculares 117- 
128: 
teoria de ligação de valência 
100-104 
moléculas quirais 149-150 
moléculas vibrando, modos de 
vibração 156-159 
molibdênio (Mo) 
co-fator para nitrogenase 
706-708 
complexo de nitrito 328-329 
diagrama de Frost 324-326 
dissulfito, estruturas 675- 
677 


fases de Chevrel 678-699 
formação de tecnécio a par- 
tir de 25-26 
minerais 321-322(Т) 
molibdênio (VD), polioxoá- 
nions formados por 182- 
183 
Mo-Mo ligado triplamente, 
adição de iodeto de hidro- 
gênio através 336-337 
óxido, planos de cisalha- 
mento cristalográficos 656- 
657 
momento angular extinguido 
259-260 
momento de dipolo de transi- 
ção 486-487 
momento de dipolo, amonia- 
borano 367-368 
monazita, lantanídeos e tório 
de 350-352 
Mond, Ludwig 575-576, 584- 
585, 643-644 
monossulfetos, bloco d 340- 
341 
monóxido de carbono 
agente redutor 388-390 
como ligante 582-584 
entalpia de ligação 112-113 
estrutura de Lewis 88-89 
grupo de ponto 145-146(T) 
‚ orbitais moleculares 113- 
115 
monóxidos 
metais do Período 4 662- 
663(T) 
metal 3d 331-332, 662-664 
mudança de paridade e transi- 
ções permitidas 487, 489-490 
mudanças conformacionais, 
induzidas pelas ligações de 
íon cálcio 685-687 
Mulliken, Robert 49-51 
multiplicidade 475-477 


não-metais 26-27 


‚ Natta, С. 634-635 


negro de carbono 386-387 
negro de fumo, preparação de 
381-382 
negro de platina 647-648 
neônio (Ne) 464-465 
camada fechada de 40-41, 
equação de Nernst 213-215 
formação de magnésio a 
partir da energia de ioniza- 
ção 24-26 47-48 
parâmetro nefelauxético В 
483-484 
redução de ferro 231-232 


série nefelauxética 483-484 
neutrino у 22 
Newton, Isaac 554-555 
nióbio (Nb) 
Nb(V), polioxiânions 182- 
183 
conglomerados octaédricos 
334-336 
níquel (Ni) 
catalisador de hidrogenação 
643-644 


complexos, ângulo de cone | 


589-590(T) 
deposição sem eletrodo 
420-422 
formação de 24-25 
hidreto 293-294 
liga com cobre 63-64 
minerais 321-322(T) 
NiO, defeitos de ponto em 
662-663 
nitrogenase 409-410, 706-708 
nitrogênio (N) 406-407 
ácido nítrico, reações produ- 
zindo óxidos de nitrogênio 
413,415 
ácido nitroso 415-417 
complexos 
nitrato 355-357 
nitrito, metais do bloco d 
327-329 
nitrito, ósmio 328-329 
compostos com boro 367- 
370 
compostos com carbono 
391-392 
compostos com fósforo 
420-423 
compostos com silício 395- 
396 
descrição de ligação de va- 
lência da molécula diatômi- 
ca 100-101 
diagrama de Frost para 226- 
227 
dióxido 415-417 
energia de ionização e con- 
figuração eletrônica 47-48 
energia de ligação 112-113 
entalpia média de ligação 
94-95(T) 
espectro fotoeletrônico 108- 
109 
força de ligação 
ligações duplas e triplas 
116-117 
ligação simples e ligação 
dupla 95-96 
haletos 411 


íon nitrato, híbridos de res- 
sonância, estrutura de Le- 
wis 90-91 
íon nitreto, protonação de 
296-297 
íon nitrito, estrutura de Le- 
wis 88-89(T) 
molécula, estrutura de Le- 
wis 88-89(T) 
nitretos, boro 367-368 
óxido nítrico, funções bioló- 
gicas 417-418 
raio covalente 93-94(Т) 
solução sólida intersticial 
com níquel 64-65 
UV-PES 106-108 
níveis de energia 
átomos de muitos elétrons 
37-39 
hidrogênico 29-31 
vibracional 156-158 
níveis de energia de orbital 
molecular 
esqueleto do átomo de boro, 
BH” 374-375 
interhalogênios 446-447 
níveis de energia vibracional 
156-158 
nível de Fermi 130-132 
nivelamento de solvente 172- 
174 
nódulos angulares 32-33 
nódulos radiais 32-33 
nomenclatura 717-731 
aminoácidos 685-686 
compostos de hidrogênio 
molecular 289-291 
compostos organometálicos 
do grupo principal 538 
espécies não-adjacentes, po- 
tencial-padrão para, diagra- 
ma de Latimer 224-226 
hidretos de boro 299-300 
ligantes 248-250, 576-577 
nomes químicos 718-721 
nonacoordenação 
complexos do bloco f 245- 
247 
compostos de urânio 355- 
357 
núcleo blindado, ressonância 
magnética nuclear 724-725 
núcleo desprotegido, resso- 
nância magnética nuclear 
724-725 
núcleo, estável 362-363 
nucleofilicidade 503-504 
nucleossíntese 
elementos leves 22-25 
elementos pesados 24-26 
nuclídeo 5 
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nuclídeo filho 25-26 
número atômico Z 21-22 
número de coordenação 
(М. С.) 56-57, 240-241 
baixo 241-242 
complexos de lantanídeos 
352-354 
compostos de tório 355-357 
e constante de Madelung 
76-77 
e raio atômico 62-64, 70-71 
fatores determinantes 240- 
242 
ligação metálica contra co- 
valente 65-66 
sólidos iônicos 64-66 
superior, estrutura de com- 
plexos 245-248 
tendências, metais do bloco 
а 325-326 
número de massa А 21-22 
número de núcleon 21-22 
número de onda 157-158 
estiramento, VO 326-328 
número de oxidação 91-93 
cloro 452-453 
e cargas do ligante formal 
581-583 
número doador, solvente 197- 
198 
número e solvente receptor 
197-198 
número quântico de momento 
angular orbital / 29-30 
número quântico magnético 
de spin M, 31-32 
número quântico magnético 
M' 29-30 
número quântico principal n 
29-30 
números de onda de estira- 
mento, CO, e estrutura 582- 
583(T), 583, 585-586, 588 
números de onda de grupo 
158-159 
números quânticos 29-30 
Nyholm, Ronald 97-98 


octacoordenação 
complexo de cálcio com íon 
etilenodiaminatetraacetato 
319-320 
complexo de lantânio 352- 
354 
complexo de urânio 354- 
355 
compostos de tório 355-357 
estruturas de complexos 
com 245-247 


Olding. William 359-360 
ondas de densidade de carga 
675-677 
em dicalcogenetos de metal 
676-677 
operação de identidade E 142- 
143 
operações de simetria 141- 
146,727-728 


operador de momento de dipo- 


lo elétrico 
orbitais 
atômico, 29-37 
degenerado 30-31 
ligante. trihaleto de boro 
364-365 
orbitais 4 41-42 
orbitais л 
orbitais б, teoria do orbital 
molecular 109-110 
ordem de ocupação 38-40 
simetrias 150-157 
teoria do orbital molecular 
108-112 
orbitais antiligantes 105-107 
orbitais atômicos 29-37 
formas angulares 35-37 
orbitais 4 31-32, 41-42 
orbitais de fronteira 48-49, 
112-113 
interação na formação do 
complexo de ácido-base de 
Lewis 189-191 
íons de cobre, prata e ouro 
338-339 
metalocenos 603-606 
orbitais de simetria adaptada 
765-770 
orbitais degenerados 30-31 
orbitais deslocalizados 120- 
122 
hexametildissiloxano 559- 
560 
hidretos metálicos 294-295 
orbitais híbridos 101-103 
зр? 101-102 
orbitais híbridos sp? 101-102 
orbitais hidrogênicos, formas 
radiais 31-34 ` 
orbitais ligantes 104-107 
orbitais moleculares 103-104 


construção de orbitais de si- 


metria adaptada 154-157 
de monóxido de carbono 
582-583 


deslocalizado, de compostos 


de conglomerados de boro 
371-373 

diagrama de nível de ener- 
gia 105-107 


e forma molecular 123-126 
estrutura ML, 495-497 
formando a partir das com- 
binações lineares de sime- 
tria adaptada 266-269 
fragmento de enxofre-ferro- 
oxigênio, citocromo P-450 
703-704 
ligantes, [В.Н] 374-375 
localizado 539-540 
moléculas poliatômicas 
117-128 
orbitais não-ligantes 113-114 
orbitais p 31-32 
orbitais 9 109-110, 110-111 
orbitais л 
ligante, trihaleto de boro 
364-365 
teoria do orbital molecular 
109-110 


orbital assimétrico(u) 110-112 


orbital molecular de energia 
mais baixa, a partir de orbi- 
tais radiais 374-375 
orbital molecular vazio mais 
baixo (LUMO) 110-113 
nitrogênio 411 

orbital molecular ocupado 
mais alto (HOMO) 110-113 
orbital radial 373-374 

orbital simétrico (g) 110-112 
orbital tangencial 373-375 
ordem de ligação b 114-116 
ordenamento antiferromagné- 
tico, óxidos dos metais do 
bloco 3d 664-665 
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cos 396-397, 559-567 
entalpia média de ligação 
94-95(Т) 
extração por redução 208- 
210, 381-382 
fluoretos, ácidos de Lewis 
187-188 
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polímeros de silicone 396- 
397 
prata (Ag) 
catalisador para a produ- 
ção de óxido de etileno 
621-623 
cloreto 
entalpia de rede 77- 
78(T) 
estrutura wurtzita de 
68-69 
eletrólitos sólidos 659- 
662 
energia de ionização 53 
estado de oxidação 330- 
331 
íon, Ag”, complexo de 
benzeno 184 
oxidação de água por 
Ag” 220-221 
tetralodomercurato(II) 
659-660 
prendendo o ligante penta- 
metilciclopentadienila a 
566-567 
silicones 562-563 
siloxanos, síntese 562-564 
simples, estruturas 55-86 
sinterizando 673-674 
sodidos, preparação 320- 
322 
sódio (Na) 
cloreto, coordenação (6,6) 
71-72 
configuração do estado 
fundamental 40-41 
dopante de B-alumina 
659-660 
em amônia líquida 320- 
321 
em zeólitas 399-400 
naftaleto 538, 540-541, 
549-550 
raio atômico empírico 62- 
64 
reação com tetracloreto 
de carbono 387-389 
sólidos 
estrutura eletrônica 129- 
130 
iônico, estruturas caracte- 
rísticas 68-69(T) 
teoria do orbital molecular 
127-137 


silício amorfo 305-306 
símbolos do termo 476-477 
molecular 480-481 
simetria 
aplicações 148-150 
complexos tetraédricos 243- 
259 
de vibrações moleculares 
156-164 
estrutura molecular 141-166 
espectro vibracional 162- 
164 
grupo de ponto 141-142 
orbital 150-157 
simetrias de grupos de ponto 
141-142 
síntese 
compostos de hidrogénio 
296-297 
preparacáo de policátion 
429 
síntese de modelo 250-252 
síntese de temperatua baixa 
660-662 
sintetase de metionina 706- 
707 
sistemas cíclicos 
catalítico 621-623 
citocromo P-450 683-703 
compostos organometálicos 
de arsénio 571-572 
ligantes de polieno 600-607 
sistemas triplamente ligado, li- 
gações metal-metal em 335- 
338 
sítios de metal de superfície, 
de catalisadores heterogêneos 
639-642 
sobreposRção de orbital 105- 
107 
formação de complexo áci- 
do base de Lewis 189-190 
sobrepotencial n 210-211 
célula eletrolítica 646-649 
componentes de bateria de 
chumbo ácido 349-351 
e velocidade de reação 215- 
216 
formação de hidrogênio 
287-288 
na oxidação pela água 220- 
221 
sólidos iônicos 64-85 
sólidos unidimensionais 132- 
134 
solubilidade, e entalpia de re- 
de 83-85 
solução sólida intersticial 63- 
64 
de não-metais 64-65 


solução sólida substitucional 
63-64 
soluções metal-amômia 320- 
321 
soluções sólidas 
CrO em Cuo 663-664 
intersticial 63-64 
substitucional 63-64 
solvatocromismo 484-485 
solvente de cristalização 240- 
241 
solvente de rede 240-241 
solventes | 
ácido e neutro 197-199 
como ácidos e bases 196- 
198 
não-aquoso 429 
orbital s 31-32 
solventes básicos 196-197 
solventes não-aquosos 195 
síntese usando 429 
soma direta, de uma represen- 
tação unidimensional 728- 
729 
spin 
emparelhado 35-38 
regras de seleção 486-487, 
489 
spin do elétron 31-32 
Stock, Alfred 299-300, 305- 
306, 368-371, 375-377, 554- 
555 “es 
Stone, ЕС.А 611,613 
subcamadas 30-32 
subóxido de carbono (C,O,) 
388-389 
substáncias anfipróticas 168- 
169 
substituição associativa 275- 
276 
substituição de ligante, veloci- 
dades e mecanismos 274-277, 
503-508 
substituições nucleofílicas 
503-504 
sulfetos em camadas 674-699 
superácido 188-189 
supercondutores 128-129, 
135-137, 667, 669-672 
contendo lantânio 354-355 
fases de Chevrel 678-699 
ver também condutores 
supercondutores de temperatu- 
ra elevada (SCTE) 135-137, 
667, 669-671 
superfície de fronteira, orbital 
atômico 35-36 
superóxidos, metal alcalino 
431-432 


“же 


Ínoice 815 


supertroca, em antiferromag- 
netismo 668-669 
suscetibilidade magnética, 


medida 259-260 


tabela de caracteres 757-763 
e legenda de simetria 150- 
153 
grupo 729-730 
interpretação 152-155 
origem de 727-728 
tabela periódica 26-27 
formato de 41-43 
talco 397-398 
tálio (ТІ) 
classificação de 362-363 
compostos organometálicos 
559-560. 
elétrons de valência 42-43 
ponto de fusão 346-347 
recuperação de 345-346 
tântalo (Ta) 
conglomerados octaédricos 
334-336 
dissulfeto 341-342 
cristalização 674-675 
estruturas 675-677 
Ta(V), polioxoânions for- 
mados por 182-183 
Taube, Henry 522-523 
tecnécio (Tc), a partir do de- 
caimento В de Mo 25-26 
Teflon 387-389, 463-464 
telúrio (Te) 
entalpia média de ligação 
94-95(T) 
estados de oxidação 345- 
346 
haletos 425(T) 
oxoânions 430-431 
propriedades de 424-425 
raio covalente 93-94(T) 
teluretos, metal 431-433 
temperatura 
e comportamento magnético 
667, 669 
e polimorfismo de metais 
62-63 
- temperatura de Curie T, 668- 
669 
temperatura de Néel Т, 668- 
669 
temperatura de transição ví- 
trea 396-397 
temperatura de transição ví- 
trea T, 672-673 
tendências 
na força de ligação, com- 
postos organometálicos 
541 


nas propriedades dos halo- 
gênios 441-445 
nas velocidades de reações 
redox 455-457 
nos pontos de ebulição, 
compostos de flúor 444- 
445 
teoria de grupo 141-142, 727- 
731 
teoria de ligação de valência 
99-104 
teoria de Marcus 701-703 
teoria do campo cristalino 
255-262 
teoria do campo ligante 255- 
256, 264-270 
teoria do orbital molecular 
103-118 
termodinâmica 
aspectos de extração 204- 
208 
estabilidade da gaiola de 
ferro-enxofre 342-343 
estabilidade do composto de 
hidrogênio 295-296 
estabilidade do estado de 
oxidação, metais 3d 322- 
323 
parâmetros de acidez 194, 
196-197 
propriedades de um sólido, 
modelo iônico 65-66 
ver também entalpia; entro- 
pia; equilíbrio; constante de 
equilíbrio; energia de 
Gibbs 
termos 474-475 
energias 477-479, 480-482 
termos espectroscópicos 
correlações 481-482(T) 
transições de campo ligante 
480-481 
terra diatomácea, silício em 
685-687 
terras raras 351-355 
tetraborano, síntese de 375- 
377 
tetracianoeteno (TCNE) 185, 
598-599 E 
tetracloreto'de diboro 364-367 
tetracoordenacáo 241-244 
compostos de organoberílio 
e de organomagnésio 551- 
553 
e estrutura eletrónica 261- 
265 
íon periodato 455-457 
íons de metal 3d com íons 
haletos 331-332 
óxido de lítio 318-319 


tetraenxofretetranitreto 434- 
435 
tetraetila de chumbo 566-567 
tetrafluorniquelato(IL), potás- 
sio 667, 669-671 
tetrahalometanos, proprieda- 
des de 387-389 
tetrahidrofurano (THF) 195 
tetramesitildissilaeteno 565- 
566 
tetrametildiarsano 571-572 
tipo de simetria 151-152 
titánio (Ti) 
carbeto, formado na extra- 
ção pirometalúrgica de me- 
tal 206-208 
configuração d”, Ti” 476- 
477 
configuração eletrônica 41- 
42 қы 
dióxido, propriedade anfoté- 
rica 180-181 
minerais 321-322(Т) 
monóxido 655-656 
óxido 
planos de cisalhamento 
cristalográfico 656-657 
condutividade elétrica 
663-664 
Tolman, С. A. 515-516 
torção de Ray-Dutt 520-521 
tório (Th) 351-357 
traçadores 284-285 
transferência de carga metal- 
ligante (TCML) 483-484, 
485-487, 530-531 
transferéncia de elétron 
deslocamento de CO de car- 
bonilas 591-592 
e sobrepotencial 216-217, 
219 
proteínas de ferro-enxofre 
699 
velocidades de, proteínas re- 
dox 700-701 ` 
transferência de elétron da es- 
fera externa 216-217 
reações de citocromo 700- 
- 701 
transferência de elétron de es- 
fera interna 216-217, 219 
transferência de próton, equilí- 
brio em água 168-173 


transformações de ligante, 


conglomerado assistido 614- 
616 
transição permitida 486-487 
transição proibida 486-487 
transições 

campo ligante 477-482 


metal para semicondutor, 
óxidos de vanádio 664-665 
ver também transições de 
transferência de carga 
transições d-d 479-484, 487, 
489 
reações redox 530-531 
transições de intervalência 
498-499 
transições de transferência de 
carga 189-191, 483-484 
reações redox 530-531 
transições do campo ligante 
479-484 | 
transições permitidas de spin 
487,489 
transições proibidas de spin 
487, 489 
transporte de oxigênio, siste- 
mas biológicos 687-693 
transporte de vapor químico 
674-675 
trialquilarsanos, reação com 
haloalcanos 569-571 
trietilgálio 545, 547, 558-559 
trifosfato de adenosina (ATP) 
183 
na fixação de nitrogênio 
706-707 i 
trihidrogênio (Н,), linear, 
construção de orbital molecu- 
lar 118-119 
trimesitilalumínio, estrutura 
molecular 556-557 
trisilano, propriedades de 304- 
306 
trítio (Н) 22, 284-285 
traçadores 284-286 
tubo de Carius 429 
túlio (Tm) 350-352 
tunelamento, em reações de 
proteína redox 700-702 
tungstênio (W) 
carbeto 393-394 
compostos de hidrogênio de 
290-291 
diagrama de Frost 324-326 
entalpia de vaporização 
313-314 
minerais 321-322(Т) 
nitrito e complexos de al- 
quilidina 328-329 
óxido, planos de cisalha- 
mento cristalográfico 656- 
657 
W(VD, polioxoânions for- 
mados por 182-183 


uránio (U) 354-357 
2351], fissão de 355-357 
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brometo, heptacoordenação 
354-355 
complexo, octacoordenação 
354-355 
compostos, nonacoordena- 
ção 355-357 
íon uranila, complexo de ni- 
trato 355-357 
óxido 351-353 
uranoceno 581-582 
uréia, preparação do dióxido 
de carbono 390-391 


valor g, ressonância paramag- 
nética eletrônica 493-495 
vanádio (V) 
óxido 
condutividade elétrica 
663-664 
planos de cisalhamento 
cristalográfico 656-657 
compostos oxo 327-328 
pentóxido, propriedade an- 
fotérica 180-181 
ânions de polioxo 182-183 
polioxometalatos 328-331 
catalisador de vanadato de 
potássio 645-646 


complexos de vanadila 326- 
328 
velocidade de reação, depen- 
dência na energia, proteínas 
redox 701-702 
vibração 
modos normais 157-159 
informação de simetrias 
de 159, 161-163 
simetria de 161-162 
vibrações ativas no infraver- 
melho 158-159 
vibrações ativas Raman 158- 
159,162-163 
vibrações inativas 158-159 
vibrações moleculares, sime- 
tria de 156-164 | 
vidros 671-674 
borato 367-368 
borossilicato 367-368 
silicato 396-397 
voltametria cíclica 218-220 
voltamograma cíclico 219-220 
volume molar, periodicidade 
de 26-27 . 


Wade, К. 609-610 
Wadsley, A.D. 656-657 


Walsh * © ,5-126 

Wa c aucia 608-609 
Werner, Alfred 239-240 
Wilkinson, Geoffrey 576 


. wurtzita, constante de Made- 


lung 76-77(Т) | 


xenônio (Xe) 440 
abundância relativa 464-465 
fluoretos 465-466-467 
tetrafluoreto, grupo de pon- 
to 145-146(T) 
xileno, isomerização, catalíti- 
са 645-647: ыз 


Zachariasen, W.H. 672-673 
Zeise, W.C. 575-576 
zeólitas 397-400 
catalisadores 638-639, 645- 
647. ЖА 
Ziegler, Karl 634-635 
zinco (Zn) 
características que afetam a 
atividade biológica 693- 
694(T) 
compostos intermetálicos 
64-65 


- 


conversão para gálio pela 
captura de nêutron 25-26 
enzimas contendo 693-697 
liga com cobre (latão) 63-64 
óxido 
estrutura wurtzita 68-69 
redução de 206-208 
semicondutor do tipo n 
135-136 
recuperação 342-344 
redução por 413, 415 
sulfeto 
estrutura esfarelita 673- 
675 
estrutura wurtzita 673- 
675 
Zintl, Eduard 432-433 
zircónio (Zr) 
catalisador 635-637 
conglomerados octaédricos 
334-336 
hidreto, estrutura de fluorita 
294-295 
óxido, impurezas de cálcio 
em cristal 655-656 
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